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1.1. Un élément méconnu et pourtant utilisé depuis l’Antiquité 
 
Les études archéologiques et historiques s’accordent à l’utilisation de l’antimoine et de 
ses minerais sulfurés par l’homme depuis au moins 6 000 ans. Dans l’antiquité les nations 
orientales utilisaient le sulfure d’antimoine (Sb2S3), minerai le plus commun, non comme agent 
de travail mais comme objet de toilette : les femmes embellissaient leurs yeux à l’aide de la 
poussière noire du minéral. Cet emploi comme khôl ou fard à paupière fut par la suite emprunté 
par les grecs et les romains qui l’appelèrent stibium. Cette appellation a généré le nom de 
stibine pour ce minéral ainsi que symbole chimique Sb de l’antimoine. « La découverte d’un 
fragment de sulfure d’antimoine, dans une caverne au milieu d’instruments de silex, semblerait 
indiquer qu’il était déjà utilisé dès l’âge de pierre » (Berthelot, 1889). L’antimoine est un 
élément sur lequel les alchimistes ont longuement exercé leur patience : l’éclat métallique très 
prononcé de la stibine, leur faisait espérer que sa transmutation en argent ou en or serait aisée. 
S’ils furent trompés dans leur attente, leurs longs travaux permirent la découverte de la plupart 
des composés de l’antimoine qui ont fourni à la médecine des remèdes très puissants et ont 
trouvé de nombreuses applications au cours des siècles. 
Les préparations antimoniales furent très longtemps utilisées pour leurs propriétés 
émétiques et purgatives. Aujourd’hui, les composés de l’antimoine trouvent leurs principales 
applications médicinales dans le traitement de certaines maladies tropicales comme la 
leishmaniose. L’antimoine et ses composés sont également utilisés dans les traitements 
homéopathiques des infections des voies respiratoires ou pour diminuer l’appétit. L’art 
vétérinaire fait un assez grand usage des composés de l’antimoine notamment comme 
vermifuge pour la volaille. D’après l’étymologie populaire, les recherches alchimiques du 
moine Basile Valentin pourraient être à l’origine du nom de cet élément. « Ayant vu des porcs 
acquérir un embonpoint extraordinaire après avoir mangé le résidu d’une de ses concoctions sur 
l’antimoine, il crut que cet élément pourrait rétablir la santé des moines. L’administration du 
remède aurait été fatale aux religieux. Il est présumable que cette histoire soit controuvée, tout 
comme l’existence de ce moine bénédictin ». D’autres sources étymologiques font dériver le 
nom « antimoine » de deux racines grecques, anti (contre, opposé) et monos (seul), car ce métal 
était prétendu inexistant dans sa forme élémentaire (Berthelot, 1889). 
Jusqu’au 18ème siècle, l’antimoine fut principalement utilisé dans le traitement des 
minerais d’or : l’addition de sulfure antimonique permettait la sulfuration des métaux étrangers 
et l’antimoine fondait avec l’or (Berzelius, 1846). Puis, les utilisations de l’antimoine 
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évoluèrent avec les technologies et se multiplièrent. Par exemple, dès le 15ème siècle 
l’antimoine fut utilisé, pour ses propriétés durcissantes, dans les alliages destinés à la 
fabrication des caractères d’imprimerie, et il est encore utilisé aujourd’hui dans les alliages anti-
friction destinés au transport et aux constructions. Il est également présent dans les alliages 
destinés aux plaques de plomb des batteries, plombs de chasse, semi-conducteurs … Dans 
l’industrie moderne l’antimoine est principalement employé pour ses qualités d’ignifugeant 
dans les textiles et caoutchoucs, sous forme d’oxydes d’antimoine (Sb2O3 et Sb2O5). Il possède 
également de nombreuses applications minoritaires comme mordant dans l’industrie du textile, 
pesticide/insecticide, stabilisant des matières plastiques, catalyseur, opacifiant pour les verres et 
les céramiques, pigment ou encore comme matière première d’explosifs. 
L’utilisation croissante de l’antimoine dans le monde industriel a engendré une 
constante augmentation de son extraction minière depuis le début du siècle. En effet, 
l’émergence de la suprématie des matières plastiques dans la vie quotidienne moderne au début 
des années 90 va de pair avec l’explosion de l’extraction minière de l’antimoine. Depuis, la 
production mondiale d’antimoine ne cesse d’augmenter et a atteint, en 2007, 135 000 tonnes, 
avec pour principal exploitant la Chine (80% de la production). Pour comparaison, durant la 
même année, 59 000 tonnes d’arsenic, 20 500 tonnes d’argent et 300 000 tonnes d’étain ont été 
extraites (Carlin, 2009). Par conséquent, les sources potentielles d’exposition dues à des 
activités anthropiques sont de plus en plus nombreuses et les quantités d’antimoine déversées 
dans le milieu naturel deviennent préoccupantes. Parmi les multiples évidences de la présence 
récurrente des composés de l’antimoine dans notre environnement quotidien, l’observation 
d’excès d’antimoine dans les eaux minérales embouteillées et stockées dans des récipients en 
plastique de type polyethylène-téréphatlate (PET) (Shotyk et al., 2006) a attiré l’attention sur 
l’antimoine, « un vieux toxique toujours méconnu » (Picot, 2008). 
 
1.2. Toxicité de l’antimoine 
 
L’antimoine, dont on ne connaît aucune fonction biologique, présente une relative forte 
toxicité (Hg>CrVI~As>Cd>Sb)1 dont le tableau clinique ressemble très fortement à celui d’une 
intoxication arsenicale : troubles du rythme cardiaque dans les cas les plus avancés ou des 
atteintes hépatiques pouvant entraîner la mort (Lauwers et al., 1990). Il faut noter que les 
mécanismes d’adsorption par l’homme et les causes de cette toxicité restent méconnus, entre 
                                                 
1 Ce classement a été établi par simple comparaison des doses létales et des DJT pour chacun des éléments 
fournies dans la littérature. 
Vous avez dit antimoine ? 
 8
autres à cause du manque de connaissance sur les interactions de l’antimoine avec les composés 
organiques. Toutefois, étant donné ses fortes affinités pour le soufre, il est soupçonnable que 
tout comme dans le cas de l’absorption par les bactéries, des protéines possédant des fonctions 
soufrées soient responsables de son absorption. Comme pour l’arsenic, la forme trivalente 
(SbIII) est plus toxique que la pentavalente (SbV) (Gurnani et al., 1994). 
L’antimoine (tous composés confondus) est donc considéré comme un polluant majeur 
tant par l’Union Européenne que par l’US EPA, l’agence américaine de protection de 
l’environnement. Les normes de potabilité des eaux d’après ces deux organismes sont 
respectivement 5 µg.L-1 (European Union Council, 1998) et 6 µg.L-1 (US EPA, 1999). Le 
tableau 1-1 expose parallèlement les toxicités de l’antimoine et de l’arsenic avec leurs valeurs 
toxicologiques de référence et les limites de qualité des eaux d’après l’Union Européenne. 
 
Tableau 1-1. Données toxicologiques de référence pour l’antimoine et l’arsenic (données INERIS, 
fiches de données toxicologiques et environnementales des substances chimiques). 
 Antimoine Arsenic 
Toxicité aiguë Toxicité chronique Toxicité aiguë Toxicité chronique 
Les composés d’antimoine sont quasiment 
insolubles mais adsorption possible par les poissons 
fouisseurs par les matières en suspension 
  
    
 
 
 
 
 
 
 
    
DJT (estimée pour des adultes 
de 60 à 70 kg) 
6,0 µg.kg-1 pc/jours 2,1 µg.kg-1 pc/jours 
Limite de qualité eau potable 5 µg.L-1  10 µg.L-1 
Classification cancérogénicité 
Substance préoccupante pour l’homme en 
raison d’effets cancérigènes possibles 
Substance cancérigène 
 Peu toxique Modérément toxique Toxique Très toxique 
DJT : Dose Journalière Tolérée d’après l’Organisation Mondiale de la Santé, qui représente la valeur toxicologique 
de référence et est établie à partir de la relation entre une dose externe d’exposition à une substance dangereuse et 
la survenue d’un effet néfaste, exprimée par kg de poids corporel (pc). 
 
Comme indiqué sur le tableau 1-1, la norme de potabilité des eaux est plus basse pour 
l’antimoine avec une toxicité inférieure à celle de l’arsenic. Ce désaccord est une conséquence 
directe du manque de connaissance sur la toxicité exacte de l’antimoine pour l’homme qui 
à
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engendre sa classification en tant que substance préoccupante pour l’homme en raison d’effets 
cancérigènes possibles (catégorie 3).  
 
1.3. Sources d’antimoine 
 
L’antimoine est présent naturellement dans la croûte terrestre mais les rejets dans 
l’atmosphère, l’hydrosphère et les sols proviennent principalement de sources anthropiques 
(Fig. 1-1). Dans ce chapitre nous examinons les teneurs en antimoine, dues à des sources 
naturelles et anthropiques, à la surface de la Terre, c'est-à-dire dans les roches, l’atmosphère, 
l’hydrosphère et les sols. 
 
 
Fig. 1-1. Sources d’exposition en antimoine naturelles et anthropiques. Les inscriptions en violet 
concernent des sources naturelles et celles en rouge des sources anthropiques. 
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1.3.1. Un élément trace à la surface de la Terre 
 
L’antimoine est un élément modérément sidérophile et chalcophile, ce qui induit sa 
ségrégation dans le noyau et la croûte terrestre par rapport au manteau lors des processus 
majeurs de la différenciation de la Terre (tableau 1-2). Sa séquestration dans le noyau est en 
accord avec ses teneurs élevées des météorites ferreuses en comparaison des chondrites de 
référence CI, de type Carbonée Ivuna. En revanche, l’appauvrissement en antimoine dans la 
partie silicatée de la Terre, le manteau, est dû à la combinaison de ses caractères sidérophile et 
modérément volatile, ce dernier induisant une abondance moindre dans le manteau en 
comparaison avec les teneurs des chondrites CI (tableau 1-2, d'après McDonough, 2003). La 
concentration moyenne de Sb dans la croûte terrestre est de 0,3 mg.kg-1 (Wedepohl, 1995), ce 
qui le qualifie d’élément trace à la surface de la Terre. L’enrichissement dans la croûte terrestre 
provient de son incompatibilité : son petit rayon ionique et sa forte charge (R(Sb5+) = 0,62 Å et 
R(Sb3+) = 0,76 Å) rendent difficile son insertion dans les réseaux cristallins et par conséquent 
Sb tend à rester dans les fluides et les silicates liquides résiduels lors des processus de 
différenciation qui ont formé la croûte terrestre. Les teneurs en Sb ne varient pas beaucoup 
entre les différents types de roches magmatiques de la croûte (tableau 1-2, d'après Onishi, 
1969), montrant ainsi que l’antimoine ne se concentre pas préférentiellement dans certains 
minéraux silicatés. 
Les plus fortes concentrations en antimoine sont trouvées dans les gisements 
hydrothermaux de métaux lourds et les dépôts sulfurés des sources chaudes modernes. 
L’antimoine se trouve majoritairement à l’état de trace par substitution isomorphique dans les 
principaux sulfures métalliques (FeS2, ZnS, FeCuS2, PbS) des dépôts hydrothermaux de 
moyenne et basse température. Dans ces minéraux les teneurs en Sb peuvent atteindre ~100 
mg.kg-1. Les rares minéraux propres de Sb sont caractérisés par une relativement forte solubilité 
à haute température. Donc, les dépôts d’antimoine se limitent à ceux qui s’effectuent à faible 
température et se présentent sous forme d’oxydes et principalement de sulfures. La stibine 
(Sb2S3) est le sulfure d’antimoine le plus courant et il existe aussi un très grand nombre de 
sulfosels d’antimoine contenant divers éléments métalliques, dont le plomb est le plus 
fréquemment représenté (e.g., la jamesonite Pb4Sb6S17).  
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Tableau 1-2. Teneurs en antimoine dans les météorites, la Terre et les roches. 
 Teneur moyenne (mg.kg-1) 
Météorites 
ferreuses 
chondrites CI 
 
0,29a 
0,14b 
Enveloppes terrestres 
Terre globale 
croûte terrestre 
manteau 
noyau 
 
0,05b 
0,3c 
0,009d 
0,13b 
roches magmatiques 
ultrabasiques  
basiques 
granitiques 
0,2a 
0,02-0,39a 
0,03-0,57a 
0,09-0,44a 
roches sédimentaires 
schistes 
argiles marines pélagiques  
grès 
carbonates 
phosphates 
 
0,2-2,6a 
0,7-4,4a 
1,0a 
0,3a 
0,2-1,3a 
a Onishi (1969), b McDonough (2003), c Wedephol (1995), d Righter et al. (2009) 
 
L’altération superficielle entraîne l’oxydation des sulfures d’antimoine et la formation 
de composés oxygénés contenant de l’antimoine trivalent, comme la sénarmontite (Sb2O3) et 
les antimoniures (e.g., la breithauptite, NiSb). L’état pentavalent est très rarement observé 
comme par exemple dans la romeite, (Na,Ca)2Sb2(O,OH)7. Ces minéraux sont peu solubles à 
basse température et, par conséquent, il existe un enrichissent en antimoine la surface des 
gisements exposés à l’altération météorique. Malgré des teneurs très variées, les roches 
sédimentaires sont en moyenne plus concentrées en Sb que les roches magmatiques (tableau 1-
2). 
 
1.3.2. Teneurs dans l’air … 
L’antimoine est naturellement présent dans l’atmosphère à des concentrations de l’ordre 
du pg.m-3 au ng.m-3 dues aux sources naturelles : transports de particules de sol par le vent, 
volcanisme, aérosols marins, feux de forêts ou sources biogéniques. Or ces apports 
atmosphériques naturels ne contribuent qu’à 40% aux teneurs atmosphériques totales en 
antimoine (Nriagu, 1989). De plus, les flux anthropiques d’antimoine sont corrélés à ceux du 
plomb depuis l’époque romaine (Cloy et al., 2005) et dépassent les flux naturels depuis plus de 
2 000 ans (Shotyk et al., 1996). D’après la qualité des neiges et glaces arctiques, l’impact 
humain sur le cycle de l’antimoine s’amplifie et les teneurs en antimoine dans l’atmosphère ont 
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augmenté de 50% durant les trente dernières années (Krachler et al., 2005). Les sources 
anthropiques d’antimoine dans l’atmosphère proviennent de l’industrie des métaux non ferreux 
(extraction minière, fusion, raffinage) et de la combustion de charbons ou d’ordures ménagères. 
Les plus fortes concentrations ont été mesurées dans les panaches de fumées des fonderies avec 
58 à 370 ng.m-3 (Small et al., 1981). La combustion de charbons est la seconde source 
d’antimoine atmosphérique et les concentrations peuvent atteindre 6 800 ng.m-3 à proximité 
d’une cheminée (Lee et al., 1975). Enfin, les incinérateurs d’ordures ménagères et le trafic 
automobile (disques de freinage) sont des sources non négligeables d’antimoine en milieu 
urbain. Par exemple, l’analyse des aérosols présents dans l’atmosphère de Tokyo (Furuta et al., 
2005) montre que l’antimoine est aujourd’hui l’élément présentant le facteur d’enrichissement 
le plus important pour les particules de diamètre inférieur à 2 µm  dites respirables, ce qui 
entraîne un fort impact sanitaire. Des observations similaires ont été faites dans d’autres 
grandes villes (e.g., Buenos Aires, Argentine, Gomez et al., 2005). L’antimoine est un composé 
relativement volatil dont la forme vapeur se condense sur la matière particulaire fine en 
suspension. Ce problème sanitaire existe donc pour tous les rejets atmosphériques d’antimoine 
provenant de procédés de combustion. 
 
1.3.3. … dans les eaux … 
Comme l’antimoine est un constituant naturel des roches et des sols, il peut être 
transporté dans les cours d’eau après leurs érosions. Etant donné que les plus fortes 
concentrations en antimoine à l’état solide sont trouvées dans les gisements hydrothermaux de 
métaux lourds et les dépôts sulfurés des sources chaudes modernes, les plus fortes 
concentrations aqueuses en antimoine sont présentes dans les eaux géothermales (jusqu’à 115 
µg.L-1, Planer-Friedrich et Merkel, 2006). Puis, compte tenu des faibles teneurs en antimoine 
des sols et la faible solubilité de ses phases solides, les concentrations aqueuses en antimoine 
dans les eaux douces de surface et l’eau de mer sont de l’ordre du ng au µg.L-1 (eau de mer, 
Cutter et Cutter, 1995 ; revue pour les eaux douces, Filella et al., 2002a). Les concentrations 
naturelles en antimoine dissout n’excèdent généralement pas 100 µg.L-1. 
Cependant, à proximité d’industries liées à la production et à l’utilisation de l’antimoine 
ou de ses composés, les concentrations aqueuses en antimoine dépassent largement les 
concentrations des eaux naturelles. Par exemple, certaines eaux résiduaires des fonderies, des 
industries des métaux non ferreux et de l’émaillage de la porcelaine, présentent des 
concentrations supérieures à 1000 µg.L-1 d’antimoine (Ulrich, 1998). Ces pollutions impactent 
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donc très fortement le milieu aquatique mais restent ponctuelles. Il existe également des 
pollutions en Sb moins importantes en terme de concentrations aqueuses mais plus répandues. 
Par exemple, les eaux domestiques usées peuvent être des sources importantes d’antimoine 
aqueux par déficience des traitements des eaux usées et les effluents de stations d’épuration 
contiennent jusqu’à 2 100 µg.L-1 d’antimoine avec une moyenne de 100 µg.L-1 (Minear et al., 
1981). 
 
1.3.4. … dans les sols. 
Compte tenu de la faible abondance en antimoine dans la croûte terrestre (0,3 mg.kg-1, 
Wedepohl, 1995), les concentrations naturelles dans les sols sont généralement inférieures à 1 
mg.kg-1 (Filella et al., 2002b). Il existe cependant une grande variabilité des teneurs en fonction 
du type de sol et des teneurs importantes en Sb sont essentiellement présentes à proximité de 
sources de pollution. Les sols sont directement impactés par les rejets atmosphériques : Sb sous 
forme particulaire est dispersé par le vent puis évacué en dépôts secs ou humides sur les sols ou 
dans les eaux sur de très grandes distances. Ainsi, à 40 kilomètres d’une cheminée de 
combustion les sols présentent des concentrations en antimoine de 11 à 109 mg.kg-1 de matière 
sèche, donc jusqu’à 2 ordres de grandeur supérieures à celles de sols non contaminés (Crecelius 
et al., 1975). A proximité d’une cheminée de combustion, les teneurs en antimoine peuvent 
atteindre 705 mg.kg-1 (Ettler et al., 2007). Les sols sont également les puits des pollutions 
aqueuses en Sb. En effet, étant donné la faible solubilité des composés de l’antimoine et 
l’affinité de Sb pour les surfaces inorganiques, la propagation des contaminations aqueuses est 
limitée et Sb se retrouve immobilisé dans les sols ou les sédiments. Ainsi, à proximité de 
fonderies les sols présentent des concentrations >100 mg.kg-1 (Ulrich, 1998). Par conséquent, 
les rejets atmosphériques et aqueux de Sb étant les principales sources de la contamination des 
sols, les industries à l’origine de la pollution des sols sont sensiblement les mêmes que celles 
impliquées dans la pollution des eaux et de l’atmosphère, avec une suprématie des fonderies. 
L’antimoine est également un contaminant commun des zones de tir où ses concentrations dans 
les sols sont de l’ordre de 500 à 15 000 mg.kg-1 (Jonhson et al., 2005). 
 
L’antimoine est donc un élément qui présente une préoccupation environnementale 
certaine et en perpétuelle croissance depuis des décennies. Seulement, malgré ces 
considérations, l’étude de son comportement géochimique a largement été délaissée par les 
scientifiques, en comparaison par exemple de son « grand frère » l’arsenic, et les connaissances 
sur son comportement géochimique restent très controversées et incomplètes. 
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1.4. Etat de l’art sur le comportement géochimique de l’antimoine dans les 
eaux de surface 
 
1.4.1. Spéciation aqueuse 
L’antimoine est naturellement présent sous quatre degrés d’oxydation : Sb-3 (e.g., 
trihydrure d’antimoine, SbH3), Sb0 (forme métallique), Sb+3 et Sb+5 (e.g., Sb2O3, Sb2S3, Sb2O5 
et antimonites et antimoniates de métaux). Dans les conditions de surface les formes 
dominantes sont trivalente (SbIII) et pentavalente (SbV), sujettes à l’hydrolyse (Baes et Mesmer, 
1976). La spéciation inorganique aqueuse de SbIII est dominée par l’espèce monomère neutre, 
0
3Sb(OH) , de pH 2 à 10 (Fig. 1-2). Au delà de ce domaine de pH, apparaissent les espèces 
hydroxylées anionique ou cationique : 
OHSb(OH)H(aq)Sb(OH) 22
0
3
+=+ ++  log K = 1,42±0,04 (1-1), 
−− =+ 403 Sb(OH)OH(aq)Sb(OH)  log K = 2,2±0,1 (1-2). 
Aucune polymérisation n’est occurrente à des concentrations inférieures à 10-3 mol.L-1. Pour 
SbV, deux espèces, 05Sb(OH)  et 
−
6Sb(OH) , dominent sa spéciation aqueuse pour des 
concentrations inférieures à 10-3 mol.L-1 (Fig. 1-2) : 
−− =+ 605 Sb(OH)OH(aq)Sb(OH)  log K = 11,15±0,01 (Accornero et al., 2008) (1-3). 
Ainsi, dans les eaux naturelles de surface, 03Sb(OH)  et 
−
6Sb(OH)  sont les espèces 
majoritairement présentes. La forte affinité de Sb pour les groupes hydroxyles limite fortement 
sa complexation avec les autres ligands inorganiques ou organiques dans les eaux naturelles.  
 
 
 
 
 
 
 
 
Fig. 1-2. Distribution des espèces hydroxylées de SbIII et SbV en fonction du pH, à 25°C et 1 bar 
d’après Baes et Mesmer (1976). 
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D’après les données thermodynamiques, SbIII est majoritaire dans des conditions 
réductrices à semi réductrices (Eh ~ < 0,5 V, voir figure 1-3 et Pokrovski et al., 2006 ; voir 
annexe 1), alors que SbV est l’état redox thermodynamiquement stable dans des eaux oxygénées 
(Eh ~ > 0,5 V, voir figure 1-3) et prédomine dans les environnements oxiques tels que les sols 
(Mitsunobu et al., 2006 ; Scheinost et al., 2006). Néanmoins, SbIII a été détecté dans quelques 
eaux interstitielles de sédiments lacustres (Deng et al., 2001 ; Chen et al., 2003). A son tour, 
SbV peut être présent sous des conditions réductrices (e.g., zones marines anoxiques, Andreae et 
Froelich, 1984). Ces présences d’espèces en désaccord avec la thermodynamique peuvent être 
dues à des cinétiques d’oxydoréduction très lentes, comme dans le cas de AsIII et AsV 
(Masscheleyn et al., 1991). La complexation avec la MO pourrait être également une cause de 
la stabilisation des espèces d’antimoine non stables thermodynamiquement (Filella et al., 
2002b). 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Fig. 1-3. Diagramme Eh-pH pour le système Sb-S-H2O, pour des concentrations Sb total = 10-6 m et S 
total = 10-3 m, modifié d’après Filella et al. (2002a). 
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1.4.2. Mobilité de l’antimoine dans les eaux naturelles 
- Rôle des phénomènes de sorption 
 D’après les estimations des flux de matière transportée par les matières en suspension 
(MES) des continents vers l’océan, le transport de l’antimoine s’effectuerait majoritairement 
sous forme particulaire à l’échelle mondiale, comme pour la plupart des éléments (Viers et al., 
2009). Mais il faut toutefois noter que le mode de transport dépend fortement de la quantité de 
matière solide transportée (Gaillardet et al., 2003). Ainsi, certains fleuves amazoniens qui 
présentent une charge en MES très importante (Seyler et Boaventura, 2003 ; données de l'ORE-
HYBAM) contribuent fortement aux flux mondiaux de matière transportée des continents vers 
l’océan. Ainsi, dans des rivières moins chargées en MES, le rôle de la phase particulaire est 
souvent négligeable dans la mobilité de Sb qui tend à être transporté à plus de 90% dans la 
phase dissoute et, plus particulièrement, dans le dissout dit « vrai », c'est-à-dire dans la fraction 
de taille inférieure à 1 kDa soit 2 nm (Tanizaki et al., 1992 ; Jarvie et al., 2000 ; Pokrovsky et 
al., 2006). 
Les (hydr)-oxydes de fer, d’aluminium et de manganèse sont des adsorbants majeurs de 
l’antimoine dans les milieux naturels (e.g., Crecelius et al., 1975 ; Meima et Comans, 1998 ; 
Chen et al., 2003 ; Jonhson et al., 2005). L’affinité pour les argiles serait moindre en 
comparaison de celle avec les (hydr)-oxydes (Blay, 2000). La sorption de SbV sur les (hydr)-
oxydes de fer est généralement maximale pour des faibles valeurs de pH alors que pour SbIII 
elle est constante jusqu’à au moins pH~10 (e.g., Thanabalasingam et Pickering, 1990 ; Leuz et 
al., 2006) ; ceci est en accord avec les spéciations aqueuses respective des deux degrés 
d’oxydation de Sb (voir 1.4.1). Les complexes de surfaces de Sb avec les (hydr)-oxydes de fer 
sont de sphère interne et de type bidendate (XAS, Scheinost et al., 2006 ; ATR-IR, McComb et 
al., 2007) mais les mécanismes de sorption restent incertains. De plus, les surfaces des (hydr)-
oxydes ne sont pas seulement responsables de la rétention de l’antimoine aqueux mais 
accélèrent également la cinétique d’oxydation de SbIII en SbV (Belzile et al., 2001 ; Leuz et al., 
2006).  
Dans des sols contaminés par des activités minières, Sb est concentré préférentiellement 
dans les horizons de surface et ses profils de concentration sont corrélés avec ceux de Fe et Mn. 
Par conséquent, la sorption de Sb aux surfaces inorganiques limiterait sa mobilité (e.g., Mok et 
Wai, 1990 ; Clemente et al., 2008). La fraction échangeable d’antimoine dans des sols peut 
néanmoins représenter jusqu’à 43% de la teneur totale (e.g., King, 1988) ce qui implique que 
les processus d’adsorption sur les hydroxydes de fer seraient réversibles pour une fraction 
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importante de l’antimoine (Jonhson et al., 2005). En outre, il a été observé que Sb était 
fortement immobilisé dans les horizons supérieurs des sols riches en matière organique et ces 
interactions organiques engendreraient une augmentation de la mobilité de l’antimoine lors de 
la lixiviation des sols (Ettler et al., 2007). Par conséquent, en addition des surfaces 
inorganiques, la matière organique naturelle peut considérablement influencer le transport de 
l’antimoine. 
 
- Interactions avec la Matière Organique Naturelle (MON) 
Les conclusions des études de terrain sur les relations de Sb avec la MON sont très 
controversées mais semblent dépendre de la teneur en MON des systèmes étudiés. Ainsi, dans 
des eaux faiblement chargées en matière organique (COD < 5 mg.L-1), Sb ne présenterait 
aucune interaction avec la MON (Tanizaki et al., 1992), alors que dans des eaux boréales, très 
riches en matière organique (COD ~10-30 mg.L-1), la fraction d’antimoine impliqué dans des 
complexes organiques pourrait atteindre 50 à 90 % de Sb total (Pokrovsky et Schott, 2002 ; 
Lyvén et al., 2003). De même, dans des sédiments contaminés pauvres en MO, moins de 10 % 
de l’antimoine total est associé avec la matière organique facilement oxydable (Crecelius et al., 
1975), alors qu’il est commun d’observer Sb immobilisé dans les horizons de surface des sols 
très riches en MON (e.g., El Bilali et al., 2002). De plus, il existe une corrélation positive entre 
les teneurs en Sb et celles en COD dans des eaux interstitielles de sols (Clemente et al., 2008) 
et des associations stables entre Sb et la MON ont été mises en évidence dans des eaux 
lacustres riches en matière organique (e.g., zones anoxiques, Albéric et al., 2000; eaux de 
surface, Deng et al., 2001). Enfin, une étude récente (Ettler et al., 2007) indique que la mobilité 
de Sb est plus forte dans des sols acides de forêt riches en MO et contenant exclusivement SbIII, 
l’espèce minoritaire devant SbV pour les autres types de sols où la mobilité de Sb est réduite. 
Par conséquent, la spéciation inorganique de l’antimoine pourrait être déterminante dans les 
types d’interactions se déroulant lors de son transport en favorisant des interactions organiques 
ou minérales. 
Rares sont les études expérimentales qui ont tenté d’élucider ces observations souvent 
dispersées et incohérentes. Pilarski et al. (1995) ont réalisé une première étude quantitative sur 
les interactions Sb-acide humique révélant la sorption de SbIII mais aucune interaction pour 
SbV. Ces premiers résultats sont en accord avec la plus faible tendance des espèces anioniques, 
comme −6Sb(OH) , que celle des espèces neutres, comme 
0
3Sb(OH) , à former des complexes 
avec les ligands organiques qui présentent aussi une charge majoritairement négative dans les 
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conditions de pH des eaux naturelles. Plus récemment, la sorption de SbIII sur des acides 
humiques a pu être quantifiée par expériences de dialyse (Buschmann et Sigg, 2004) qui 
suggèrent que 30% de Sb total serait complexé avec la MON dans des eaux typiques naturelles. 
De plus, les interactions de SbIII avec la MON engendrent son oxydation, décelable par la 
présence aqueuse de SbV en solution en fin d’essai de dialyse (Buschmann et al., 2005). Ces 
auteurs concluent qu’il existe une faible affinité de SbV pour la matrice organique. En revanche, 
Steely et al. (2007) reportent des interactions de SbIII et SbV avec des acides humiques d’après 
des mesures expérimentales d’adsorption sur des sols provenant de zones de tir contaminées. 
En conclusion, la MON semble donc jouer un rôle dans le transport de l’antimoine, en 
relation directe avec la spéciation aqueuse de ce dernier, mais l’identité des sites d’interaction, 
la stoechiométrie et la nature des complexes restent incertaines. 
 
Cette thèse a donc pour principal objectif de mieux qualifier et, dans la mesure du 
possible, de quantifier l’avenir de l’antimoine dans les environnements aquatiques de notre 
planète en se focalisant sur ses interactions avec la MON. Compte tenu des faibles teneurs 
naturelles aqueuses en antimoine (~µg.L-1) et en matière organique dissoute (~mg.L-1), 
l’observation et, à fortiori, la quantification directes des interactions Sb-MON en phase aqueuse 
sont très délicates voire impossibles. De plus, la MON (dominée par les acides humiques et 
fulviques) présente une structure polyfonctionnelle très complexe qui exclue toute 
détermination sans ambiguïté des mécanismes de sorption ou de la nature des sites, 
potentiellement très nombreux, responsables des interactions avec l’antimoine. Par conséquent, 
nous avons utilisé des solutions modèles de laboratoire à fortes concentrations dans lesquelles 
la MON est simulée par des ligands organiques simples. Cette approche repose sur la 
représentation des acides humiques et fulviques comme des collections de divers et 
indépendants groupements fonctionnels (e.g., carboxyl O=C-OH, hydroxyl C-OH, thiol C-SH, 
amine C-NH), de faible poids moléculaire, stabilisés par des interactions électrostatiques 
(Linder et Murray, 1987). Par conséquent, les interactions de Sb avec la MON peuvent être 
estimées à partir d’études avec des ligands organiques simples qui possèdent les mêmes 
groupements fonctionnels que la matière organique naturelle. Cette démarche expérimentale 
doit forcément être couplée à des expériences réalisées avec les acides humiques pour permettre 
toute extrapolation fiable et quantitative au milieu naturel.  
En résumé, dans ce travail de thèse, nous avons tenté de répondre aux questions suivantes dans 
nos travaux : 
Vous avez dit antimoine ? 
 19
- Quelles sont la nature et la stabilité des complexes de Sb avec des ligands organiques 
simples et des acides humiques ? 
- Quels sont les effets de ces complexes organiques aqueux sur le transport de Sb ? 
- Quelle est l’affinité de Sb pour les surfaces organiques et bactériennes ? 
- Quels sont les effets de la matière organique dissoute sur l’adsorption de Sb par les 
surfaces minérales ? 
 
Le manuscrit que nous présentons est constitué de 5 parties. 
La première partie (ci-dessus) est consacrée à un bref historique de l’utilisation de 
l’antimoine, ses sources naturelles et anthropiques et à l’état de l’art sur son comportement 
géochimique. 
 La deuxième partie décrit les méthodes expérimentales, les techniques analytiques et les 
outils théoriques utilisés dans cette étude. Nous y présentons les principes et les protocoles des 
expériences de solubilité, de dialyse, d’adsorption, de potentiométrie ainsi que le principe 
général de la spectroscopie d’absorption X (XAS). Enfin, nous présentons les principes du 
calcul des équilibres physico-chimiques ainsi que les méthodes analytiques de dosage de Sb en 
solution. 
 Les études des structures et des propriétés thermodynamiques des complexes de SbIII et 
SbV avec des ligands organiques simples font l’objet des troisième et quatrième chapitres. Ces 
études ont été réalisées par couplage de mesures de solubilité pour SbIII, et potentiométriques 
pour SbV, à des mesures par spectroscopie XAS in situ en solution. 
 Dans le cinquième chapitre sont présentés nos résultats sur l’adsorption de Sb par des 
surfaces organiques. Dans un premier temps, des expériences d’adsorption sur la chitine et la 
cellulose, couplées à des mesures par spectroscopie XAS, ont permis de préciser la structure et 
la stabilité des complexes de surface de Sb. Puis, quelques résultats préliminaires sur les 
interactions avec des cyanobactéries sont exposés très brièvement.  
 La sixième partie, enfin, expose l’influence de la matière organique dissoute sur 
l’adsorption de l’antimoine sur des surfaces minérales. Pour cela nous avons procédé à des 
expériences d’adsorption à la surface de la goethite en présence d’acide humique et d’un ligand 
organique simple, l’acide oxalique, pour mieux appréhender les phénomènes complexes 
d’adsorption se déroulant en présence de MON. 
 
  
 
 
 
 
 
Chapitre 2. Matériel et méthodes 
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2.1. Produits utilisés 
 
Les différentes méthodes expérimentales et analytiques mises en œuvre dans ce travail 
de thèse (voir plus bas) ont nécessité l’utilisation et/ou la préparation de divers composés et/ou 
solutions chimiques, minérales ou organiques, dont les principaux types sont décrits ci-dessous. 
La plus grande partie des produits utilisés sont des produits courants de laboratoire et 
l’ensemble des expériences se déroulant en phase aqueuse ont été réalisées dans l’eau déionisée 
(milliQ, résistivité = 18,2 MΩ.cm-1). 
 
2.1.1. Solutions et composés d’antimoine 
 Les solutions de SbV (~0,01 mol.L-1) ont été préparées par dissolution, à pH>3, de 
l’hexahydroxo-antimonate de potassium, KSb(OH)6, un sel de SbV très soluble. La faible 
solubilité des composés de SbIII rend impossible la préparation de solutions concentrées à 
température ambiante (e.g., solubilité de Sb2O3 ~10-5 mol.L-1, Baes et Mesmer, 1976). Par 
conséquent, les solutions mères de SbIII ont été préparées par dissolution de Sb2O3 à 85°C où la 
solubilité est 10 fois plus importante (3.10-4 mol.L-1). Pour éviter l’oxydation de SbIII en 
solution, un barbotage à l’azote a été effectué avant dissolution de l’oxyde et tout prélèvement a 
été suivi par un balayage d’azote. Dans ces conditions, aucune oxydation de SbIII n’a été 
constatée pendant au moins 6 mois. 
 
Les mesures de solubilité ont été effectuées sur une poudre d’oxyde de SbIII (Sb2O3 
99,9%, Fluka) contenant de la valentinite bien cristallisée (Sb2O3 orthorhombique) avec une 
surface spécifique mesurée par méthode B.E.T de 2,3±0,2 m².g-1 et des cristaux de ~1 µm 
observés au microscope à balayage électronique. L’analyse par Diffraction de Rayons X (DRX) 
a montré que l’oxyde utilisé contenait également ~10 % de senarmontite (Sb2O3 cubique). Bien 
que la phase thermodynamiquement stable, et par conséquent la moins soluble à température 
ambiante, soit la sénarmontite (Sb2O3 cubique), la solubilité est contrôlée par la valentinite, la 
phase la plus soluble, du fait de sa très faible cinétique de transformation en sénarmontite à 
température ambiante (e.g., Zotov et al., 2003 ; Pokrovski et al., 2006). 
Durant nos études, nous avons également utilisé du pentoxyde d’antimoine, (Sb2O5) 
dont l’analyse par DRX a démontré sa bonne cristallinité et l’absence de phases hydroxydes 
(<5%). 
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2.1.2. Ligands organiques 
Le cœur de ce travail de thèse à été consacré à l’étude de la nature et la stabilité des 
complexes de Sb avec des ligands organiques simples possédant diverses structures et divers 
groupements fonctionnels. Pour cela, des solutions organiques ont été préparées par dissolution 
de poudres commerciales d’acides organiques (oxalique, citrique, salicylique, malonique, 
adipique et tartrique), d’acide aminé (glycine), et de polyols (catechol, xylitol et mannitol) ou 
par dilution de solutions concentrées d’acides acétique, lactique et thiolactique. 
 
Pour étudier le comportement de l’antimoine en présence de matière organique 
naturelle, nous avons également employé des acides humiques commerciaux provenant des 
sociétés Fluka (référence 53680) et Aldrich (catalogue H1, 675-2 lot 15308-059). Ces acides 
humiques ont été très largement utilisés en géochimie expérimentale et leurs caractéristiques 
sont détaillées dans la littérature (e.g., Arnold et al., 1998). L’acide humique Fluka a été purifié 
avant utilisation. Dans un premier temps, il a été maintenu sous agitation à pH~11 pendant 12 
heures. Cette suspension a ensuite été centrifugée pendant 30 minutes à 4000 tours.min-1, ce qui 
permet d’éliminer les fractions insolubles à pH basique, à savoir les humines, i.e. les acides 
organiques de plus grande masse moléculaire (> 100 000 g.mol-1), ainsi que les phases solides 
inorganiques comme les argiles, le quartz et les sels de sodium. La solution surnageante 
récupérée a été centrifugée à nouveau après acidification à pH~1. A ce pH, les acides humiques 
précipitent et les molécules organiques les plus petites, qui constituent les acides fulviques, 
restent en solution. Les acides humiques, ainsi récupérés, ont été remis en suspension dans une 
solution de HCl 0,1 N et à nouveau centrifugés. Cette opération a été renouvelée jusqu'à 
l’obtention d’une solution surnageante claire (Carbone Organique Dissout, COD<25 mg.L-1). 
Cette dernière étape permet également d’éliminer les éventuels métaux fixés sur les acides 
humiques. Enfin, les acides humiques ont été séchés à l’étuve à une température n’excédant pas 
60°C, pour éviter toute dégradation thermique. Quant à l’acide humique Aldrich, en toute 
rigueur scientifique sa purification aurait été nécessaire. Or cet acide humique n’a été utilisé 
que pour quelques expériences de dialyse avec SbIII durant la thèse et la concordance de nos 
résultats avec ceux présents dans la littérature démontre que les impuretés contenues n’ont pas 
eu de conséquence significative sur les interactions entre l’antimoine et l’acide humique (voir 
chapitre 3). 
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2.1.3. Goethite 
Dans les expériences d’adsorption de Sb (chapitre 6), nous avons utilisé une poudre de 
goethite (agrégats de cristaux avec une taille moyenne de 0,1 µm) synthétisée au laboratoire 
LEM (Nancy, France) suivant la procédure décrite par Cornell et Schwertmann (1996) basée 
sur une hydrolyse de FeSO4 en conditions oxydantes. Sa surface spécifique a été déterminée par 
méthode B.E.T. à 23,2 m².g-1. Préalablement aux expériences, la goethite à été lavée afin 
d’éliminer les sulfates, résidus du processus de synthèse. Pour cela, la poudre de goethite a été 
mise en suspension dans de l’eau milliQ pendant 2 jours sous agitation puis la suspension a été 
centrifugée à 4000 tr.min-1 pendant 1 heure. Les anions présents dans le surnagent ont été 
quantifiés par HPLC et la procédure de mise en suspension a été répétée plusieurs fois. 
 
2.1.4. Phases solides organiques 
Pour étudier l’adsorption de l’antimoine sur des surfaces organiques, nous avons mis en 
oeuvre des expériences d’adsorption de Sb sur de la cellulose et de la chitine, des composés 
naturels abondants et qui trouvent des applications directes dans le traitement des eaux usées 
(Sag et Aktay, 2002 ; Zhou et al., 2004). 
 
- Cellulose 
La cellulose est le principal constituant des végétaux et en particulier de la paroi 
cellulaire. Elle constitue la matière organique la plus abondante à la surface de la Terre (plus de 
50% de la biomasse). C’est un polymère du glucose de formule brute (C6H10O5)n dont le motif 
chimique est représenté sur la figure 2-1. Durant cette étude, nous avons utilisé de la cellulose 
commerciale (Aldrich cat : 31 069-7, lot 04227BE-417) sous forme de poudre. Sa surface 
spécifique, déterminée par méthode B.E.T. à 2,0 m².g-1 (chauffage préliminaire à 50°C pendant 
112 h), est en accord avec les données de la littérature (2,4 m².g-1, Xing et al., 1994). 
 
Fig. 2-1. Motif chimique de la cellulose. 
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- Chitine 
La chitine (C8H13O5N)n est l’un des principaux composants de l’exosquelette des 
insectes et autres arthropodes (crustacés, arachnides, etc.) qui permet sa rigidité. Elle est 
également présente dans le règne végétal (certaines espèces de lichens et de champignons). A 
titre d'exemple, la carapace d'un crabe contient 25% de chitine et 75% de carbonate de calcium. 
La chitine est au monde animal ce que la cellulose est au monde végétal. C’est un sucre aminé, 
polysaccharide, constitué de groupes d’acétylglucosamine (N-acétyl-glucosamine) dont le motif 
chimique est représenté sur la figure 2-2. 
 
Fig. 2-2. Motif chimique de la chitine. 
 
 De la chitine, provenant de carapaces de crabes écrasées (Sigma Chemicals Co., 
référence 7170, batch 053K7026) et se présentant sous forme de grossières paillettes, a été 
utilisée pour cette étude après un broyage préliminaire. Sa surface spécifique a été déterminée 
par méthode B.E.T. à 7,1 m².g-1 (chauffage préliminaire à 50°C pendant 112 h). Les surfaces 
spécifiques reportées dans la littérature sont plus faibles, de l’ordre 5 m².g-1 (Xing et al., 1994) 
mais l’absence de broyage préliminaire lors de ces études peut expliquer cette différence. 
 
2.2. Mesures de solubilités 
 
2.2.1. Principe 
La mesure de la solubilité est sûrement la méthode de détermination de la spéciation 
aqueuse la plus directe et la plus simple à mettre en œuvre. Les valeurs des produits de 
solubilité dépendant, en général, fortement de la température et de la pression, cette méthode 
permet de couvrir une très grande gamme de température, de pression et de concentration. Cette 
méthode consiste à mesurer la concentration de l’élément à étudier dans une solution aqueuse 
en équilibre avec une phase solide contenant cet élément. Deux conditions importantes doivent 
être remplies pour effectuer toute mesure de solubilité : 1) l’équilibre doit s’établir avec une 
phase solide stable ou métastable, non susceptible de se transformer au cours de l’expérience, 
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2) lorsque l’équilibre est atteint, la séparation solide-solution doit s’effectuer sans changement 
des concentrations en solution. 
La solubilité d'un composé est définie comme la quantité maximale de ce composé que 
l'on peut dissoudre, à une température donnée, dans un litre de solvant. La réaction de 
dissolution de Sb2O3 peut être décrite, de pH~3 à ~9, par l’équation : 
3(aq)23(s)2 Sb(OH)OH2
3OSb
2
1 =+  (2-1), 
ce qui permet de définir le produit de solubilité, -1-53so mol.L 5.10~][Sb(OH)K =  de pH~3 à 
~9 (Baes et Mesmer, 1976). En absence de toute autre espèce aqueuse que Sb(OH)3, la 
solubilité de Sb2O3 est donc constante et égale à son produit de solubilité. En présence d’un 
ligand organique en phase aqueuse, Sb(OH)3 peut former un complexe avec ce dernier selon, 
par exemple, la réaction : 
OHLSb(OH)HLSb(OH) 22
0
3 +=+ −  (2-2). 
La réaction de dissolution de Sb2O3 peut alors être décrite par l’équation : 
 LSb(OH)Sb(OH)HLO2HOSb 23(aq)23(s)2
-- +=++  (2-3). 
Ainsi, la solubilité de Sb2O3 sera alors égale à la somme de sa concentration en Sb(OH)3, 
définie par Kso, et de celle en complexe organique. Par conséquent, la solubilité totale de Sb2O3 
augmente en présence de complexe organique aqueux de Sb et variera, pour un pH donné, 
proportionnellement aux variations de concentration en ligand organique comme illustré sur la 
figure 2-3. 
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Fig. 2-3. Concentrations en SbIII aqueux mesurées en équilibre avec la valentinite (Sb2O3, 
orthorhombique) à différents pH en fonction de la concentration en acide citrique (d'après Tella et 
Pokrovski, 2009). 
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2.2.2. Mode opératoire 
 Les solubilités ont été mesurées avec ou sans ligands organiques pour des pH similaires, 
ajustés par ajout de HCl/HClO4/HNO3 ou NaOH. Les essais ont été réalisés dans des flacons en 
polypropylène de haute densité (volume compris entre 30 et 100 mL), placés dans une étuve 
thermostatée à 60,0±0,5 °C ou à température ambiante dans une pièce conditionnée à 20±2 °C. 
Les rapports solide/solution utilisés sont compris entre 1/5 et 1/50. L’agitation des solutions a 
été assurée manuellement pour la grande majorité des solutions et à l’aide d’un agitateur par va-
et-vient pour quelques essais. Aucune différence de solubilité n’a été observée, pour des 
compositions de solution similaires, avec ou sans agitation. Pour vérifier l’atteinte de l’état 
stationnaire, quelques mL de solution ont été prélevés périodiquement avec une seringue et 
filtrés immédiatement à travers un filtre en cellulose (Millipore) de 0,45 µm, puis dilués et 
acidifiés pour les analyses d’antimoine total. Quel que soit le seuil de coupure de filtration 
(0,45, 0,22 ou 0,10 µm), pour des solutions avec ou sans ligands organiques, les concentrations 
totales en antimoine sont identiques à 3% près, ce qui indique qu’aucune particule ne traverse le 
filtre. Pour la plupart des essais, l’état stationnaire a été atteint en ~4 jours. La constance de la 
solubilité, pour des pH et des compositions de solution similaires, quel que soit le rapport 
solide/solution ou le seuil de coupure de filtration, démontre que l’équilibre entre Sb2O3 et la 
solution a été atteint dans la plupart des essais. Le pH a été mesuré dans la solution initiale 
avant l’addition d’oxyde d’antimoine, et in situ lors de chaque prélèvement avec une électrode 
combinée en verre (Mettler) calibrée à l’aide de solutions tampons NIST : phtalate 
(pH25°C=4,01 ; pH60°C=4,09), phosphate (pH25°C=6,86 ; pH60°C=6,84) et borate (pH25°C=9,18 ; 
pH60°C=8,97), qui sont stables jusqu’à au moins 150°C (Pokrovski et al., 1996). 
 
2.3. Expériences de dialyse  
 
Durant cette thèse, les principales expériences ont été dédiées à l’étude de la 
complexation de l’antimoine avec des ligands organiques simples dont les résultats permettent 
d’identifier les paramètres structuraux et thermodynamiques des interactions que l’antimoine 
pourrait avoir avec la Matière Organique Naturelle (MON), qui possède les mêmes 
groupements fonctionnels que les ligands organiques simples. De telles estimations doivent être 
nécessairement validées par des expériences directes en présence d’acides humiques/fulviques 
qui permettront de quantifier la complexation de l’antimoine avec la MON. Pour cela, nous 
avons réalisé des expériences de dialyse pour SbIII et SbV en présence d’acides humiques 
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commerciaux (Aldrich, AHA et Fluka, FHA). Le principal avantage de la technique de dialyse 
réside dans l’absence de nécessité de séparer la phase organique de la phase aqueuse en fin 
d’expérience. 
Une solution d’acide humique (~1 g.L-1 COD) a été placée à l’intérieur du sac de 
dialyse (10 000 et 200 Da, Spectra/Por7, Biotech; volume total, Vsac ~ 19 mL), sellé à l’aide de 
pinces prévues à cet effet, et introduit dans ~100 mL de solution aqueuse d’antimoine (SbIII ou 
SbV) contenue dans un pilulier en polypropylène. Les valeurs de pH ont été ajustées par ajouts 
de HCl ou NaOH et la force ionique a été fixée à 0,01 à l’aide de NaNO3. La membrane de 
dialyse empêche le transport des molécules d’acide humique et des complexes entre Sb et 
l’acide humique, très volumineux, de l’intérieur du sac vers la solution extérieure, tout en 
laissant libre parcours aux espèces hydroxylées d’antimoine, beaucoup plus petites (Fig. 2-4). Il 
faut noter toutefois qu’une fraction de la matière humique de très petite taille, dont la quantité 
varie avec le pH, peut être mobile et par conséquent avoir un libre parcours à travers la 
membrane de dialyse. Par conséquent, les sacs de dialyse, remplis de solutions d’acides 
humiques, sont prédialysés dans des solutions à pH donné afin d’évacuer les ions et petites 
molécules organiques. 
 
 
Fig. 2-4. Représentation schématique du principe des expériences de dialyse. 
 
Après équilibre entre les solutions interne et externe au sac de dialyse, ce dernier 
contient les espèces hydroxylées libres de l’antimoine (Sb(OH)x), les molécules d’acide 
humique (Hum) ainsi que les éventuels complexes organiques de l’antimoine (Sb-Hum), et la 
solution "externe" contient seulement les espèces Sb(OH)x (Fig. 2-4). Des études précédentes, 
sur SbIII avec un sac de dialyse de 500 Da, ont montré que l’équilibre est atteint en ~7 jours 
Sac à dialyseAcide Humique (Hum)
immobiles
Complexes SbHum
immobiles
Espèces libres
Sb(OH)3 ou Sb(OH)6-
mobiles
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(Buschmann et Sigg, 2004). Nous avons donc fixé la durée de nos expériences à 15 jours pour 
SbIII et SbV, en assumant cette durée suffisante pour atteindre l’équilibre. 
En considérant la réaction suivante 
SbHumHumSb(OH)x =+  (2-4), 
la constante apparente de complexation (Q) entre Sb et le COD est calculée à partir des 
concentrations initiales et finales mesurées dans la solution extérieure au sac de dialyse :  
CODxSb(OH)
f
SbHum
CC
C
Q ×=  (2-5), 
où CSbHum est la concentration d’antimoine complexé à l’acide humique (mol.L-1) calculée 
comme CSbHum = Ctot - CfSb(OH)x ; CfSb(OH)x est la concentration en antimoine inorganique à 
l’équilibre (mol.L-1) mesurée dans la solution extérieure au sac de dialyse en fin d’expérience ; 
et CCOD est la concentration en COD (g.L-1). La concentration totale en antimoine dans le sac de 
dialyse, Ctot, est détreminée à partir de la différence entre les concentrations initiale (CiSb(OH)x) 
et finale (CfSb(OH)x) d’antimoine mesurées à l’extérieur du sac de dialyse en début et en fin 
d’expérience, respectivement :  
( )
sac
xSb(OH)
f
xSb(OH)
i
ext
tot V
CCV
C
−×=  (2-6), 
où Vsac est le volume du sac à dialyse et Vext est le volume de la solution extérieure au sac de 
dialyse. 
 
2.4. Adsorption de l’antimoine sur les phases solides 
 
Les surfaces minérales et organiques sont omniprésentes dans les environnements 
aquatiques et impactent le transport des éléments traces (e.g., Gonzalez-Davila et Millero, 1990 
; Krauskopf et Bird, 1995). Par conséquent une partie de cette thèse a été consacrée à l’étude de 
l’adsorption de l’antimoine sur les phases solides. Les interactions de Sb avec les phases 
inorganiques étant très bien référencées (e.g., Thanabalasingam et Pickering, 1990 ; Belzile et 
al., 2001 ; Leuz et al., 2006), nous avons concentré nos recherches autour de l’adsorption de Sb 
en présence de matière organique. Pour cela, nous avons réalisé des études d’adsorption sur des 
matériaux organiques insolubles, la cellulose et la chitine, mais également sur des 
cyanobactéries, en mode passif. De plus, nous avons étudié l’impact de la matière organique 
aqueuse sur l’adsorption de Sb à la surface de la goethite. 
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2.4.1. Adsorption sur des surfaces organiques  
Ces expériences d’adsorption ont pour but de déterminer l’affinité de l’antimoine pour 
les surfaces organiques occurrentes dans les milieux naturels. Deux types d’expérience ont été 
effectués pour SbIII et SbV : i) adsorption en fonction du pH à concentration initiale en 
antimoine fixe, ii) adsorption de l’antimoine à pH constant en fonction de sa concentration en 
solution (afin d’obtenir une isotherme d’adsorption). 
 Au terme de 7 jours d’obscurité sous agitation constante en va-et-vient, le pH a été 
mesuré in situ et les suspensions de chitine ou cellulose, dont la force ionique a été fixée à 0,01 
m l’aide de KNO3, ont été centrifugées, puis le surnagent a été filtré à travers un filtre à 0,22 
µm, acidifié et analysé ultérieurement pour déterminer les teneurs finales en antimoine par ICP-
MS (voir paragraphe 2.8.1). Les quantités de Sb adsorbé pour chaque expérience ont été 
calculées par bilan de masse, en soustrayant la concentration mesurée dans le surnageant final à 
celle initialement présente dans la suspension. Les concentrations en Sb ont été corrigées à 
l’aide de blancs obtenus par application du même protocole expérimental sur des solutions sans 
composé organique. L’adsorption de l’antimoine sur les parois du pilulier a également été 
vérifiée et est négligeable dans toutes nos expériences. 
 
- Adsorption en fonction du pH 
La chitine et la cellulose sont mises en suspension dans des solutions. Pour pouvoir 
comparer les résultats obtenus avec les deux types de solides organiques, nous avons choisi des 
concentrations en solide selon la surface spécifique de chacun d’entre eux. Ainsi, avec 10 g.L-1 
de chitine et 35 g.L-1 de cellulose mis en suspension les concentrations sont identiques et égales 
à ~70 m².L-1 pour toutes les expériences. Le pH a été ajusté à l’aide de solutions concentrées en 
HCl ou NaOH et des faibles quantités de solutions concentrées en SbIII et SbV ont été ajoutées 
pour atteindre des concentrations initiales de Sb ~8.10-6 m. Ces essais fournissent une 
description qualitative de l’adsorption en fonction du pH. Pour quantifier ces interactions, des 
expériences d’adsorption de l’antimoine à pH constant en fonction de sa concentration en 
solution, soient des isothermes d’adsorption, sont nécessaires. 
 
- Isothermes d’adsorption 
Les expériences ont été conduites avec des concentrations initiales en Sb entre 4.10-7 et 
8.10-6 m et des concentrations en cellulose et chitine similaires à celles des expériences 
d’adsorption en fonction du pH. Pour ajuster le pH aux valeurs souhaitées, différentes solutions 
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sont utilisées pour tamponner le milieu : pH~2 = 1.10-2 m HCl ; pH~4 = 0,1 m acide acétique, 
ligand organique qui ne complexe ni SbIII ni SbV (voir chapitres 3 et 4) ; pH~7 = 5.10-3 m 
Hepes (4-2-hydroxyethyl pipérazine-1-ethanesulfonic acid sodium salt), connu pour ne pas 
complexer les cations divalents (Mirimanoff et Wilkinson, 2000) ; pH~11 = 4.10-3 m Na2CO3. 
 
2.4.2. Adsorption passive sur des bactéries 
Les bactéries, qui colonisent un très grand nombre de biotopes, jouent un rôle 
fondamental dans les cycles biogéochimiques des éléments traces (e.g., Fein et al., 2001). Il 
existe deux mécanismes d’adsorption chez les microorganismes : les processus passifs, qui ne 
nécessitent pas d’activité métabolique de la part de la cellule, et les processus actifs. Dans le 
cadre de notre étude, nous avons réalisé des expériences d’adsorption passive de SbIII et SbV sur 
des cyanobactéries filamenteuses de type Planktothrix sp dont les souches provenaient de 
l’université de Rennes 1 (Martinez et al., 2008). 
La solution de culture contenant les bactéries a été centrifugée à 3800 tr.min-1 pendant 
10 minutes. Le surnagent a été remplacé par NaNO3 à 0,01 m à trois reprises pour assurer un 
rinçage satisfaisant des bactéries de leur milieu de culture (pH~11), puis les bactéries ont été 
récupérées par filtration sous vide primaire (10-1 atm), sur un filtre de 0,1 µm assurant la 
rétention des bactéries. La biomasse a été mise en suspension à 10 g.L-1 dans des solutions à 
0,01 m NaNO3 dont le pH est fixé par ajout d’HCl concentré. Différents volumes de solution 
concentrée en SbIII et SbV ont été ajoutés pour atteindre des teneurs initiales en antimoine de 
8.10-7 à 2.10-5 m. Après 24 heures d’obscurité, le pH a été mesuré dans la suspension. Puis cette 
dernière a été centrifugée et filtrée et les concentrations totales en Sb dans le surnagent ont été 
mesurées par ICP-MS. Ainsi, la différence entre les concentrations initiales et finales permet de 
calculer la quantité d’antimoine adsorbé passivement sur les surfaces des cyanobactéries. 
 
2.4.3. Expériences d’adsorption sur la goethite en présence de matière 
organique  
Différents phénomènes induits par la présence de matière organique peuvent perturber 
l’adsorption de l’antimoine à la surface de la goethite dans un milieu naturel. Tout d’abord, des 
complexes organiques aqueux de l’antimoine sont susceptibles de se former en solution. Cette 
spéciation aqueuse de l’antimoine peut modifier son affinité pour la surface minérale. En outre, 
étant donné l’omniprésence de la Matière Organique (MO) dans les milieux naturels et son 
affinité pour les surfaces minérales, il est également fort probable, que la MO s’adsorbe sur une 
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surface minérale et modifie l’affinité de l’antimoine pour cette surface. Ces différents processus 
de compétition entre phénomènes en solution et de surface dans le système ternaire élément-
MO-surface sont illustrés sur la figure 2-5. Par conséquent, pour étudier l’effet de la présence 
de MO sur l’adsorption de l’antimoine à la surface de la goethite, différents systèmes ont été 
étudiés expérimentalement : 
- l’adsorption de l’antimoine sur la goethite : système Sb(aq)-Goeth, 
- l’adsorption de Sb complexé par la MO en solution sur la goethite : système (Sb-
Hum)aq-Goeth, 
- l’adsorption de Sb sur la goethite avec de la matière organique adsorbée à sa 
surface : système Sb(aq)-(Hum-Goeth). 
 
 
Fig. 2-5. Illustration des processus pouvant influencer l’adsorption de l’antimoine sur une surface 
minérale en présence d’un ligand organique. Les flèches jaunes indiquent les différentes voies 
d’adsorption possibles. 
 
Etant donné la complexité des phénomènes engendrés lors d’interactions avec un acide 
humique, des protocoles expérimentaux strictement similaires ont été appliqués en présence 
d’acide oxalique. Toutes les expériences d’adsorption ont été effectuées à force ionique 
constante (0,01 m KNO3) à 20 ±2°C en duplicates. Le degré d’oxydation de l’antimoine en fin 
d’expérience a été déterminé par couplage HPLC-ICP-MS au laboratoire Hydrosciences à 
Montpellier (voir chapitre 2.8.2). 
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- Complexation aqueuse de l’antimoine 
Des solutions concentrées en antimoine ont été diluées à pH~3, 6 et 9 dans des solutions 
organiques contenant de l’acide oxalique (1.10-3 m) ou de l’acide humique Fluka purifié (0,4 
g.L-1 de COD) pour obtenir des concentrations de 3,3.10-5 m de SbIII ou 8,2.10-5 m de SbV. Les 
concentrations en acide oxalique et en acide humique sont équivalentes en COD et d’après les 
constantes de complexation de l’antimoine avec l’acide oxalique (voir chapitres 3 et 4), de 
telles concentrations en ligand organique permettent une complexation quasi-totale (~80%) de 
SbIII et SbV à pH~3.  
 
- Adsorption de l’antimoine sur la goethite 
La goethite avec ou sans MO adsorbée (expérience préliminaire décrite ci-dessous) est 
mise en suspension dans 6 mL de solution contenant 3,3.10-5 m de SbIII ou 8,2.10-5 m de SbV, 
pour obtenir des concentrations finales en goethite de 0,5 g.L-1. Le pH est ajusté à ~3, 6 ou 9, à 
l’aide de solutions concentrées de KOH ou HNO3. D’après les résultats de Leuz et al. (2006), 
pour limiter l’oxydation de l’antimoine à la surface de la goethite à pH basique, les expériences 
ont été conduites dans l’obscurité et sous agitation automatique pendant 3 jours en présence de 
SbIII et 7 jours en présence de SbV. En fin d’expérience, le pH a été mesuré in situ, les 
suspensions ont été centrifugées et, après filtration du surnagent à 0,22 µm, les teneurs en 
antimoine dans la phase dissoute ont été déterminées par ICP-MS. En suivant un protocole tout 
à fait similaire, la goethite a également été mise en suspension dans des solutions d’antimoine 
complexé par l’acide oxalique ou l’acide humique, comme décrit dans le paragraphe ci-dessus.  
 
- Adsorption de la MO sur la goethite 
La goethite est mise en suspension dans 6 mL de solutions contenant 0,01 m d’acide 
oxalique ou 0,4 g.L-1 de COD pour atteindre des concentrations finales en goethite de 0,5 g.L-1. 
Le pH est ajusté à ~3, 6 ou 9, à l’aide de solutions concentrées en KOH ou HNO3. Etant donné 
la rapidité des mécanismes de sorption des acides oxalique (Mesuere et Fish, 1992) et humique 
sur la goethite (Ko et al., 2007) et pour limiter la dissolution de la goethite en présence de la 
matière organique, les expériences sont conduites, à l’obscurité sous agitation automatique, 
pendant 1 heure en présence d’oxalate (Axe et al., 2006) et 24 heures en présence d’acide 
humique. En fin d’expérience, le pH a été mesuré in situ, les suspensions ont été centrifugées 
et, après filtration du surnagent à 0,22 µm, les teneurs en COD dans la phase dissoute ont été 
dosées pour chaque expérience. 
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2.5. Potentiométrie 
 
2.5.1. Principe 
La potentiométrie est très souvent utilisée pour déterminer les constantes d’équilibre des 
réactions en phase aqueuse qui produisent ou consomment des protons (dissociation des acides, 
hydrolyse des métaux, complexation des métaux par les ligands, etc.). Cette méthode consiste à 
mesurer une différence de potentiel entre deux électrodes dont l’une est sélective aux ions H+ et 
l’autre est une référence dont le potentiel est indépendant de la composition de la solution. La 
différence de potentiel (∆E) est reliée au pH de la solution par la relation de Nernst (Bates, 
1973) : 
jrefpH EpHF
2,3026RTEEE∆E +×−°=−=  (2-7), 
où E° représente la somme du potentiel standard de l’électrode de pH et du potentiel de 
l’électrode de référence. R, T et F sont respectivement la constante des gaz parfaits, la 
température absolue (K) et la constante de Faraday. Ej représente le potentiel de jonction 
liquide. Il faut noter que les mesures potentiométriques ne sont fiables que lorsque la 
concentration de l’espèce étudiée est suffisamment grande (>10-4 - 10-5 m). Au dessous de cette 
limite, le pH n’est généralement plus contrôlé seulement par les seules réactions impliquant les 
espèces aqueuses étudiées. Durant cette thèse, nous avons réalisé des titrages potentiométriques 
pour déterminer les constantes de complexation entre l’antimoine pentavalent (SbV) et des 
ligands organiques simples. Les titrages potentiométriques consistent en la mesure du pH en 
fonction du volume d’un titrant ajouté.  
 
2.5.2. Mode opératoire 
 Deux procédures de titrage ont été déployées. Dans un premier temps, des solutions 
aqueuses de ligand organique, contenant ou pas d’antimoine, ont été titrées à l’aide de solutions 
standardisées de NaOH. Ces mesures, réalisées sur une large gamme de pH, permettent 
d’identifier les intervalles de pH dans lesquels la complexation se produit. Dans un second 
temps, des titrages de solutions aqueuses de ligands organiques ont été réalisés à pH donné à 
l’aide d’une solution concentrée de KSb(OH)6. Avec cette technique de titrage plus sensible 
que les titrages avec les solutions de soude, de très petites variations de pH, dues à la 
complexation aqueuse de l’antimoine, peuvent être détectées (0,01 unité de pH). Les titrages 
par NaOH ont été réalisés sur des solutions d’acides acétique, adipique, lactique, malonique, 
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oxalique, citrique, et salicylique et des solutions de catechol, de xylitol, de mannitol, et de 
glycine (~0,002-0,01 m de ligand organique et ~1,5×10-3 m Sb). Les titrages par KSb(OH)6 ont 
concerné des solutions aqueuses d’acétate, d’adipate, de citrate et d’oxalate (0,002, 0,01 et 0,05 
m). Les solutions ont été préparées à partir des réactifs organiques correspondants et de sel 
d’hexahydroxoantimonate de potassium (KSb(OH)6). La force ionique a été fixée à 0,1 à l’aide 
de KNO3. 
 Les mesures potentiométriques ont été réalisées à 25°C à l’aide d’un pH-mètre haute 
résolution (0,1 mV) équipé d’une électrode combinée en verre fixée dans le couvercle en 
plastique d’une cellule potentiométrique en Pyrex de ~60 cm3 thermostatée (±0.2°C). Les 
titrages débutent après une calibration de l’électrode sur l’échelle des activités, avec une 
solution à 0,01M HCl (pH25°C=2,04) et des solutions tampon NIST phthalate (pH25°C=4,01), 
phosphate (pH25°C=6,86) et borate (pH25°C=9,18). Seul le mode d’injection varie selon le mode 
de titrage. Pour les titrages par NaOH, un titrateur automatique, Mettler Toledo DL70ES équipé 
d’un agitateur, est utilisé (5-50 µL de titrant par ajout), alors que pour les titrages par 
KSb(OH)6 les injections ont été réalisées manuellement à l’aide d’une seringue (~0,3 mL de 
titrant par ajout). Après chaque injection, le pH a été mesuré in situ lorsque les conditions d’état 
stationnaire étaient respectées (dérive du potentiel < 0,5 mV.min-1). Avant et après chaque 
expérience, un petit volume de solution a été prélevé directement de la cellule potentiométrique 
à l’aide d’une seringue en plastique, filtré à 0,45 µm, dilué et dosé pour Sb total et SbIII par 
absorption atomique de flamme et titrage iodométrique, respectivement (voir chapitre 2.8 pour 
les détails analytiques). Aucune précipitation ou réduction de SbV n’a été observée pour tous les 
titrages potentiométriques. 
 Les titrages des solutions organiques en absence d’antimoine ont été réalisés avec 
différents types d’acides hydroxy carboxyliques, de polyols et de ligands contentant des 
fonctions azotées dans le but d’estimer les incertitudes expérimentales et de valider les 
constantes de dissociation des acides organiques. Ainsi, les courbes expérimentales de titrage, 
pH versus mNaOH, sont reproduites à ±0,05-0,1 unités pH en utilisant les constantes de 
dissociation des ligands organiques de la base de données CRITICAL (Martell et al., 1998), pour 
des volumes en titrant éloignés du point d’équivalence. En conséquence, ces valeurs ont été 
adoptées lors de la modélisation de la complexation organique de SbV. De plus, bien qu’à 
proximité du point d’équivalence l’erreur absolue entre le pH mesuré et calculé puisse atteindre 
0,5-1,0 unités pH, la bonne reproductibilité des courbes de titrages elles-mêmes (à 0,1 unités 
pH) permet la détection de la complexation de SbV avec les ligands organiques dans ce domaine 
de pH par comparaison des courbes de titrages en présence et en absence d’antimoine. 
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2.6. Spectroscopie XAS 
 
2.6.1. Principe 
La spectroscopie XAS (X-Ray Absorption Spectroscopy) est basée sur l’absorption de 
rayons X par un électron de coeur (généralement niveau 1s, 2s ou 2p) d’un atome (Fig. 2-6). 
Cette méthode permet de visualiser les variations d’absorption de rayons X par un atome due à 
son état chimique et à son environnement atomique : le spectre XAS est sensible à l’état 
d’oxydation et à la géométrie du site de l’élément absorbeur, ainsi qu’aux identités des atomes 
voisins, à leur nombre et leurs distances de l’élément absorbeur. 
 
Fig. 2-6. Illustration du principe de spectroscopie XAS, d’après (Newville, 2004). 
 
 Les rayons X appartiennent à la gamme d’énergie ~50 eV à 500 keV, ce qui correspond 
à des longueurs d’onde allant de ~25 Å à 0,25 Å. L’absorption des rayons X s’effectue par effet 
photoélectrique : un photoélectron est éjecté dans le continuum par un photon incident absorbé. 
Après l’absorption, l’atome se trouve dans un état excité. Deux mécanismes permettent son 
retour à l’état fondamental : a) la fluorescence X : un électron d’un niveau supérieur va occuper 
un niveau inférieur éjectant un photon X d’énergie bien définie, b) l’effet Auger : un électron 
descend d’un niveau supérieur et un autre est émis vers le continuum. 
 Le phénomène d’absorption ou d’émission est caractérisé par le coefficient d’absorption 
µ qui représente la probabilité pour que le photon X soit absorbé d’après la loi de Beer 
Lambert : 
µt
01 eII
−=  (2-8), 
avec I0 = intensité incidente sur l’échantillon, t = épaisseur de l’échantillon, I1 = intensité 
transmise par l’échantillon et µ = coefficient d’absorption caractéristique des atomes de 
l’échantillon.  
Une mesure XAS représente le suivi en transmission ou en fluorescence des variations 
de µ en fonction de l’énergie. Deux régions peuvent être distinguées dans un spectre XAS (voir 
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Fig. 2-7). Lorsqu’un photon possédant une énergie égale à l’énergie de liaison interne de 
l’atome, E0, est absorbé, µ augmente brusquement. Ce phénomène est visualisé dans la zone 
XANES (pour X-Ray Absorption Near Edge Structure) du spectre qui correspond 
approximativement à l’intervalle –20 eV ≤ E0 ≤ 50 eV (figure 2-7). 
 
 
 
 
 
 
 
 
Fig. 2-7. Spectre d’absorption de rayons X, µ(E), de Sb2O3 cubique. 
 
Dans le formalisme de la méthode d’absorption X, les fonctions d’ondes qui décrivent le 
photo électron éjecté par un photon incident sont diffusées par les atomes voisins avant de 
revenir vers l’atome central absorbeur. Le spectre µ(E) décrit alors des oscillations, qui sont 
dues aux interférences du photo électron avec lui même lors de sa rétrodiffusion par les atomes 
voisins et qui s’étendent au-delà du seuil d’absorption 100 eV ≤ E0 ≤ 1000 eV. Il s’agit de la 
seconde région du spectre XAS, appelée EXAFS (pour Extended X-Ray Absorption Fine 
Structure). Les oscillations sont décrites par la fonction χ(E) : 
(E)∆µ
(E))µ-(µ(E)
χ(E)
0
0=  (2-9), 
avec µ(E) = coefficient d’absorption mesuré, µ0(E) = fond atomique représentant l’absorption 
par un atome isolé, ∆µ0(E) = le saut d’absorption mesuré à l’énergie E0.  
 L’EXAFS étant décrit comme le comportement de l’onde du photoélectron créé par le 
phénomène d’absorption, il est commun de convertir l’énergie du rayon X en k, le numéro 
d’onde du photoélectron (Å-1), défini comme :  
2/1
0
h
)E-2m(E
k 

=  (2-10), 
avec E0 = seuil d’absorption, m = masse de l’électron, h = constante de Planck. 
La fonction χ(k) est appelée le spectre EXAFS. Pour amplifier les oscillations aux grandes 
valeurs de k, χ(k) est souvent multiplié par une puissance de k, généralement k² ou k3 (Fig. 2-8). 
Les oscillations de χ(k) en fonction de k reflètent la présence de proches voisins de nature 
µ(E) 
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différente. La répartition des proches voisins est décrite et modélisée par l’équation EXAFS qui 
est la somme de tous les chemins de rétrodiffusion :  
( )∑ +



×
××=
−×
(k)δ2kRsin
Rk
e(k)fSN
χ(k) ii2
i
2σi22k
i
2
0i  (2-11), 
avec S02 = facteur de réduction d’amplitude, fi(k) = amplitude de rétrodiffusion, δi(k) = 
déphasage produit par l’atome rétrodiffuseur, Ni = nombre d’atomes voisins dans la sphère de 
coordination de l’atome absorbeur, R = distance de l’atome absorbeur à l’atome voisin, σi² = 
facteur de Debye-Waller qui caractérise le désordre (thermique et structural) des atomes voisins 
et k = nombre d’onde. L’équation ainsi définie permet d’évaluer N, R et σ² à partir de la 
connaissance des propriétés de rétrodiffusion des atomes voisins autour de l’atome central 
absorbeur, fi (k) et δi(k). Ces deux derniers paramètres dépendent en grande partie du numéro 
atomique de l’atome rétrodiffuseur et sont obtenus grâce à des composés référence de structures 
bien connues ou par des calculs ab initio (voir plus bas). 
 
Fig. 2-8. Spectre EXAFS χ(k) et k3χ(k) de Sb2O3 cubique. 
 
2.6.2. Paramètres d’acquisition 
 Les spectres XAS des solutions aqueuses et composés solides de l’antimoine ont été 
acquis à température ambiante (20±1°C) simultanément en mode transmission et fluorescence 
sur la ligne FAME CRG de l’European Synchrotron Radiation Facility (ESRF, Grenoble, 
France) au seuil K de Sb (30,5 keV) dans la gamme d’énergie 30-32 keV. L’anneau opérait à 
~6 GeV avec un courant de 200 mA. Les valeurs d’énergie ont été sélectionnées grâce à un 
monochromateur à double cristal Si(220). L’intensité des rayons X incidents et transmis a été 
mesurée par des diodes de silicium. Les spectres en mode fluorescence ont été acquis à l’aide 
d’un détecteur solide Canberra à 30 éléments. Le temps d’acquisition par point variait de 3 s 
avant seuil à 30 s à la fin du spectre. Un à dix scans d’une durée de 40 min chacun ont été 
enregistrés pour chaque échantillon (selon la concentration en Sb). 
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2.6.3. Interprétation des spectres 
 L’analyse des spectres a été effectuée à l’aide des logiciels Athena et Artemis (Ravel, 
2005) basés sur les programmes IFEFFIT (Newville, 2001) et AUTOBK (Newville et al., 
1993). Les énergies ont été calculées dans le domaine de k (Å-1) avec E0, l’énergie où k est nul, 
choisie conventionnellement comme le maximum de la première dérivée du spectre brut 
XANES. Les étapes de traitement des spectres sont les suivantes : i) normalisation de µ(E) par 
la hauteur du seuil d’absorption ; ii) soustraction du fond atomique, µ0(E), d’après seuil 
approximé par des polynômes du troisième degré (spline) en utilisant l’algorithme AUTOBK ; 
iii) pondération par kn, avec 1 ≤ n ≤ 3 ; iv) filtration sur la gamme de k de 3 à 10-15 Å-1 (varie 
selon le rapport signal sur bruit) en utilisant la transformée de Fourrier (Fig. 2-9). 
 
Fig. 2-9. Transformée de Fourrier du spectre EXAFS de Sb2O3 cubique. 
 
 Les fonctions de déphasage, δ(k), et d’amplitude, f(k), théorique pour différents 
chemins, Sb-O, Sb-C et Sb-Sb, ont été calculées par ab initio à l’aide du code FEFF6 
(Ankudinov et al., 1998). La validité de ces fonctions a été testée sur les spectres de Sb2O3, de 
tartrate d’antimoine et de Sb2O5 dont les structures cristallographiques sont bien connues 
(Kamenar et al., 1969 ; Svensson, 1975 ; Jansen, 1979, respectivement). Pour obtenir les 
paramètres structuraux, les régressions ont été réalisées dans l’espace des distances atomiques, 
R, pour les parties réelle et imaginaire d’une ou plusieurs transformées de Fourrier (Newville, 
2001). Ainsi, l’identité des voisins rétrodiffuseurs, les distances interatomiques entre l’atome 
absorbeur et ses voisins (R), le nombre de coordination (N) et le facteur de Debye Waller (σ²) 
sont accessibles pour un chemin donné. De plus, un paramètre non structural, ∆e, a été varié 
pour corriger l’estimation faite par FEFF6.  
 
 La spectroscopie XAS est une technique performante mais qui implique des contraintes 
importantes pour notre étude. Tout d’abord, elle nécessite des concentrations en Sb de l’ordre 
de 10-3 à 10-4 m. De plus, elle ne permet pas de différencier deux éléments de masses atomiques 
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proches autour d’un élément absorbeur. Par conséquent, nous serons dans l’incapacité de 
distinguer des atomes d’oxygène, d’azote ou de carbone dans la première sphère de 
coordination de Sb lors de nos interprétations. Enfin, la spectroscopie XAS est très sensible au 
désordre, ce qui nous procurera des difficultés de quantification au-delà de la première sphère 
de coordination de Sb dans ses complexes en phase aqueuse. Compte tenu de ces contraintes, 
nous avons dû combiner les mesures par spectroscopie XAS à des approches expérimentales 
lors de cette thèse, telles que des mesures de solubilité ou de potentiométrie, pour déterminer 
les stoechiométries et charges des complexes organiques de Sb en solution. 
 
2.7. Stratégies de modélisation  
 
2.7.1. Modélisation de la spéciation aqueuse et des paramètres 
thermodynamiques des espèces aqueuses 
Le calcul des équilibres physico-chimiques dans les solutions expérimentales et de la 
solubilité des phases solides a été effectué à l’aide du code "BALANCE" (Akinfiev, 1986). Il 
s’agit d’un code de calcul basé sur la minimisation de l’énergie libre du système. Le calcul est 
réalisé par itérations sur la force ionique et consiste à trouver la valeur minimale de la somme 
des énergies libres de Gibbs de toutes les espèces présentes en solution en utilisant les énergies 
libres de Gibbs standards des espèces formées en solution, les bilans de masse pour les 
éléments chimiques mis en jeu et l’équation d’électroneutralité de la solution. L’état de 
référence pour l’énergie libre molaire standard de Gibbs et l’enthalpie molaire standard des 
composés sont les éléments dans leur état standard à la pression de 1 bar et une température 
donnée. L’état standard pour les phases solides et l’eau est une activité de 1 des phases pures. 
Pour les espèces aqueuses, l’état standard correspond à un coefficient d’activité égal à 1 dans 
une solution hypothétique à 1 mole.kg H2O-1 de l’espèce dont le comportement est idéal. Les 
activités des espèces aqueuses sont calculées à l’aide de l’équation : 
iγ×= ii ma  (2-12), 
avec mi = concentration de l’ion i et γi = coefficient d’activité de l’ion i. 
Les coefficients d’activités des espèces aqueuses neutres sont supposés égaux à l’unité tandis 
que ceux des espèces chargées sont calculés à l’aide de l’équation de Debye-Hückel : 
I Bå1
IAz
γlog
i
2
i
i10 +
−=  (2-13) 
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avec A et B = paramètres électrostatiques (Helgeson et Kirkham, 1974) ; Zi = charge de l’ion i ; 
I = force ionique ; åi = paramètre de la taille de l’ion, pris égal à 4,5 Å pour tous les ions. Les 
concentrations sont exprimées en mol.kg H2O-1. 
 
2.7.2. Isothermes d’adsorption 
- Isotherme de type Langmuir 
Ce type d’isotherme est décrit par le modèle le plus simple d’adsorption en admettant 
que les sites d’adsorption, S, à la surface de l’adsorbant sont occupés par les espèces de 
l’adsorbat, A, à travers la formation du complexe de surface, SA : 
S + A = SA ; 
[S][A]
[SA]Kads =  (2-14) 
En définissant la concentration de surface Γ = [SA]/masse adsorbant, et la concentration de 
surface maximale possible Γmax = ST/masse adsorbant, où ST = [S] + [SA], il en résulte : 
[A]K1
[A]K
Γ
ads
ads
max +=Γ  (2-15) 
L’équation 2-15 est connue comme isotherme de type Langmuir. Sa linéarisation, selon 
l’équation 2-16 permet de déterminer graphiquement la concentration de surface maximale, 
Γmax ainsi que la constante apparente d’adsorption. 
A][K
111
maxadsmax Γ
+Γ=Γ  (2-16) 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Fig. 2-10. Représentation graphique d’isotherme de type Langmuir et sa linéarisation selon 
l’équation 2-16 (d'après Sigg et al., 2000). 
 
 Le développement de la représentation de Langmuir une isotherme d’adsorption repose 
sur un certain nombre d’hypothèses : i) il y a équilibre thermique jusqu’à la formation au 
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maximum d’une monocouche ; ii) l’énergie d’adsorption est indépendante du degré de 
saturation de la surface ; et iii) il n’y a aucune interaction latérale entre les molécules sorbées. 
 
- Isotherme de type Freundlich 
 La relation de type Freundlich est une représentation graphique des données 
d’adsorptions dans une représentation graphique log Γ = f (log [A]) selon l’équation : 
nA][m=Γ  (2-17), 
où m est la constante de type Freundlich, et n représente le de gré de non linéarité de la relation. 
Cette équation est représentative d’une stoechiométrie différente de celle proposée dans le 
modèle classique de Langmuir ou d’une distribution log-normale des paramètres de Langmuir, 
Kads. 
 
 Il faut surtout noter que l’ajustement des données à l’aide de relations de type Langmuir 
ou Freundlich n’implique nullement que les hypothèses sous-entendues par ces modèles sont 
satisfaites. Les données empiriques d’adsorption sont simplement ajustées graphiquement par 
les modèles d’adsorption. En effet, la sorption doit être considérée comme le résultat de 
différents mécanismes d’interaction aux interfaces liquide-solide. 
 
2.8. Méthodes analytiques 
 
2.8.1. Dosage de l’antimoine total aqueux 
Les concentrations totales en antimoine ont été mesurées par AAS à la flamme (Atomic 
Absorption Spectroscopy, spectromètre Perkin Elmer 5100) ou par ICP-MS (Inductively-
Coupled Plasma Mass Spectroscopy, Perkin Elmer ‘Elan 6000’). Les solutions étalons ont été 
préparées dans un milieu à 1% HCl à partir d’une solution standard de Sb à 1000 mg.L-1 dans 
20% HCl (Aldrich). Pour des concentrations supérieures à 5 mg.L-1, les teneurs en antimoine 
total ont été déterminées par AAS à la flamme. Les paramètres de dosage sont les suivants : 
combustible = air/acétylène, débit air = 7,0 L.min-1, débit acétylène = 2,5 L.min-1, fente = 0,2 
nm, longueur d’onde = 217,6 nm, temps d’intégration = 3 fois 3 s, intensité de lampe = 15 mA. 
Dans ces conditions, la courbe d’étalonnage est linéaire jusqu’à ~30 mg.L-1. Toutes les 
solutions standard et expérimentales possèdent la même matrice à 1% HCl, suffisante pour 
stabiliser l’antimoine en solution aqueuse sans dégrader le signal de fond par l’absorbance du 
signal par les atomes de chlore à la longueur d’onde de Sb. Les caractéristiques statistiques de 
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la méthode, obtenues à partir de mesures répétitives sur une solution étalon et sur un blanc, ont 
révélé une reproductibilité inférieure à 2% et une limite de quantification de 3 mg.L-1. Pour des 
concentrations plus faibles, le dosage a été effectué par ICP-MS en utilisant les deux isotopes 
de l’antimoine, 121Sb et 123Sb, dans la gamme de concentrations 10-100 µg.L-1. Les dosages des 
mêmes solutions par absorption atomique à la flamme et par ICP-MS donnent des résultats en 
bon accord, dans une limite de 5% de la valeur totale de la concentration. 
 
2.8.2. Détermination de l’état d’oxydoréduction de l’antimoine en phase 
aqueuse 
- Dosage par l’iode 
 Dans certains échantillons présentant des teneurs en antimoine supérieures à 8,2.10-4 m, 
SbIII a été dosé par oxydation par l’iode en présence d’amidon comme indicateur coloré 
(Charlot, 1966). Les dosages ont été réalisés dans des solutions saturées en hydrogénocarbonate 
de sodium pour tamponner les solutions à pH~ 8, ce qui garantit l’oxydation complète de SbIII. 
La solution d’iode n’étant pas stable dans le temps, elle a été dosée par d’une solution de 
thiosulfate de sodium standard (Fluka) avant chaque titrage iodométrique. Lors de dosages 
réalisés en présence des ligands organiques et de tous les réactifs à l’exception de l’antimoine, 
les descentes de burette représentent seulement 1-2% des descentes de burette à l’équivalence 
lors des titrages de solutions de Sb. La reproductibilité des analyses peut donc être estimée à 
2% pour des concentrations supérieures à 1,6.10-3 m. La teneur en SbV aqueux est déterminée 
par différence avec la teneur totale en Sb des échantillons. 
 
- Couplage HPLC-ICP-MS 
 Pour quelques échantillons des expériences d’adsorption à la surface de la goethite et 
pour les expériences de dialyse de SbV, les teneurs en SbIII et SbV ont été déterminées au 
laboratoire Hydrosciences à Montpellier par chromatographie liquide haute performance 
couplée à une analyse ICP-MS (HPCL-ICP-MS). Après optimisation des conditions analytiques 
décrites dans la littérature (Zheng et al., 2000 ; De Gregori et al., 2005), la séparation 
chromatographique a été réalisée en utilisant une solution contenant à 2.10-3 mol.L-1 
d’hydrogénophtalate et 5.10-3 mol.L-1 d’EDTA comme phase mobile sur une colonne 
polymérique échangeuse d’anions (Hamilton PRP-X100 de dimension 150 mm de longueur * 
4,1 mm de diamètre interne). 
 
  
 
 
 
 
 
Chapitre 3.  Complexation aqueuse de SbIII par 
les ligands organiques simples 
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3.1. Résumé en français de l’article : Antimony(III) complexing with O-
bearing organic ligands in aqueous solution: An X-ray absorption fine 
structure spectroscopy and solubility study. Tella et Pokrovski (2009) 
Geochim. Cosmochim. Acta 73, 270-290. 
 
Cette étude a pour principal objectif d’améliorer les connaissances structurales et 
thermodynamiques des interactions entre l’antimoine et la matière organique dissoute dans les 
environnements aquatiques de surface. Pour cela, nous avons combiné des mesures de 
spectroscopie d’absorption de rayons X (XAS) et de solubilité pour quantifier 
systématiquement la stabilité et la structure des complexes aqueux de SbIII avec des ligands 
organiques de faible poids moléculaire. Les solubilités de la valentinite (Sb2O3, rhomb.) et les 
spectres XAS de SbIII en solution aqueuse ont été obtenus en présence de ligands organiques 
simples qui possèdent des groupements fonctionnels oxygénés ou azotés similaires à ceux 
présents dans la matière organique naturelle : des acides carboxyliques et hydroxy 
carboxyliques, des phénols et un acide aminé. Les données obtenues ont été combinées à des 
résultats d’expériences de dialyse, provenant de cette étude et de la littérature, pour estimer 
l’étendue de la complexation de SbIII avec la matière organique dans les eaux naturelles. Nos 
résultats permettent d’évaluer, pour la première fois de façon systématique, l’effet de la 
matière organique sur la mobilité de Sb dans les eaux naturelles. 
 
3.1.1. Résultats des analyses par spectroscopie XAS 
Les analyses des spectres XANES et EXAFS de solutions aqueuses inorganiques de 
SbIII ont permis de préciser, pour la première fois, les structures des espèces hydroxylées de 
SbIII. A pH proche de la neutralité, SbIII présente une coordinence de 3 dans une géométrie 
pyramidale similaire à celle dans la sénarmontite (Sb2O3, cub.). A pH~0 et ~13, SbIII passe en 
coordinence 4 dans une géométrie distordue de type pyramidale à base carrée dont un des 
sommets est occupé par le doublet non liant 5s² de l’antimoine. A pH~0, la première sphère 
de coordination est très asymétrique avec 2 sous sphères correspondant aux groupes OH et à 
des molécules H2O. Par conséquent, les résultats structuraux des complexes hydroxylés de 
SbIII son en parfait accord avec sa spéciation aqueuse qui est dominée par le complexe neutre 
0
3Sb(OH)  de pH 3 à 9 et par les espèces cationiques, 
+n
n-3Sb(OH) , et anionique, 
-
4Sb(OH) , 
respectivement pour des conditions acides ou alcalines. 
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En présence d’acides tartrique, citrique, lactique et oxalique et de catechol (~0,2 m de 
ligand), les spectres XANES des solutions aqueuses de SbIII et les paramètres EXAFS 
indiquent une coordinence de 4. En présence d’acide tartrique à pH acide, SbIII présente un 
environnement chimique strictement identique à celui dans le tartrate d’antimoine(III) solide 
dans lequel il est entouré par des atomes d’oxygènes provenant des fonctions carboxyliques et 
des fonctions hydroxyles. Des structures similaires sont observées dans les complexes de SbIII 
avec les acides citrique et lactique. Pour ces acides hydroxy carboxyliques, les paramètres 
EXAFS indiquent des stœchiométries Sb:ligand de 1:2 dans les complexes organiques de 
SbIII. En revanche en présence d’acide oxalique à pH~3, la forte asymétrie de la première 
sphère de coordination implique la présence simultanée de deux complexes de stœchiométries 
1:1 et 1:2, en accord avec nos résultats de solubilité (voir plus bas). Dans les complexes 
aqueux avec le catechol, SbIII est entouré par 4 atomes d’oxygène à pH~2 et ~7. A pH proche 
de la neutralité, les paramètres EXAFS pour les sphères de coordination plus lointaines de 
l’antimoine permettent de confirmer une stœchiométrie 1:2 pour les complexes dominants. 
 
3.1.2. Résultats des mesures de solubilité 
Les solubilités de Sb2O3 (cub.) à 20 et 60°C en présence d’acides acétique, adipique et 
malonique (0,2 m de ligand) sont les mêmes que celles mesurées en absence de ligand 
organique à des pH similaires. Par conséquent, la complexation de SbIII avec ces ligands 
organiques, qui possèdent des groupements monofonctionnels ou qui nécessitent 
l’établissement de cycles à plus de 5 chaînons, est négligeable. En revanche, les solubilités 
augmentent de plusieurs ordres de grandeur en présence de catéchol et d’acides citrique, 
oxalique et lactique. Ces résultats démontrent clairement la formation de complexes 
organiques stables en solution de type bidendate avec des ligands organiques polyfonctionnels 
qui requièrent l’établissement de cycles à 5 atomes entre deux fonctions adjacentes du ligand 
organique.  
 Les résultats XAS et les mesures de solubilité nous permettent de contraindre les 
identités et les structures des complexes organiques potentiellement nombreux dominant la 
spéciation de SbIII : i) les complexes présentent une coordination de 4 avec une structure 
bidendate ; ii) ratio Sb:L est de 1:1, 1:2, 2:1 ou 2:2 ; iii) |charge|<4. Ainsi, la sélection parmi 
les espèces respectant ces contraintes est réalisée à l’aide du code de calcul BALANCE. Pour 
cela, les constantes de stabilité d’un ou plusieurs complexes sont ajustées pour chaque donnée 
de solubilité pour reproduire le pH et la concentration totale en Sb. Le traitement de 14, 18 et 
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36 points indépendants pour les acides lactique, oxalique et citrique à 20 et 60°C permet de 
générer des constantes de stabilité pour deux complexes SbIII-lactate, deux complexes SbIII-
oxalate et 3 complexes SbIII-citrate avec dans les 3 cas des stœchiométries 1:1 et 1:2. Pour le 
catechol, nos solubilités sont parfaitement décrites par le complexe 1:2 reporté de la 
littérature. 
 
3.1.3. Estimation de l’effet des ligands organiques sur la mobilité de 
l’antimoine dans les eaux naturelles de surface 
Dans cette étude, nous avons combiné des mesures de solubilité et de spectroscopie 
d’absorption X pour caractériser la structure et la stabilité des complexes que forme SbIII avec 
des ligands organiques simples dans des solutions modèles. Compte tenu des limites 
d’application des mesures de solubilité et de la spectroscopie XAS, il faut noter que les 
concentrations en Sb et ligand dans ces solutions sont 2 à 3 ordres de grandeur supérieures à 
celles des milieux aquatiques naturels. Bien que ces concentrations ne soient pas 
représentatives d’un milieux aquatique naturel et que la matière organique présente un 
structure beaucoup plus complexe que les ligands organique utilisés dans cette étude, nous 
pensons que nos résultats sont pertinents pour les milieux naturels aquatiques car i) les 
premières données structurales sont fournies à l’échelle moléculaire et la matière organique 
naturelle est composée de fonctions similaires à celles des ligands organiques simples ; ii) les 
rapports Sb/ligand dans nos solutions modèles et dans les milieux aquatiques sont semblables 
et, par conséquent, les stœchiométries de complexes ne devraient pas varier en favorisant la 
formation des complexes 1:1; iii) les constantes thermodynamiques des espèces que nous 
avons déduites peuvent également être appliquées à basses concentrations en Sb et ligands ; 
iv) nos estimations sont en bon accord avec les résultats d’expériences de dialyse réalisées 
avec des concentrations en Sb et en acide humique plus proches de celles des milieux 
naturels. 
 Nos résultats permettent donc de réaliser la première estimation des interactions de 
SbIII avec les groupements fonctionnels oxygénés de la matière organique naturelle en 
assumant que la stabilité des complexes de SbIII avec ces groupements fonctionnels est 
similaire à celle avec des ligands organiques simples possédant les même fonctions. Ainsi, 
dans une eau naturelle typique (5 mg.L-1 de COD et 1 µg.L-1 de Sb), les complexes de SbIII 
avec les fonctions phénoliques (de type catechol) n’excèdent pas 5% de Sb total dissout à 
pH>8 et ceux avec les groupements carboxyliques varient de 1 à ~35% selon le ligand 
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organique choisi pour modéliser ces interactions. La quantité de SbIII complexé par la matière 
organique naturelle peut également être estimée à partir des constantes apparentes de 
complexation entre SbIII et les acides humiques déduites des expériences de dialyse de cette 
étude couplées à celles de la littérature. Ces résultats permettent de prédire que 10 à 30% de 
SbIII total serait complexé aux substances humiques dans une eau naturelle typique. Non 
seulement ces estimations sont en accord avec nos prédictions réalisées à partir de la 
complexation aqueuse de SbIII avec des ligands organiques simples, mais elles décrivent bien 
les mesures de la complexation organique de Sb effectuées dans des eaux naturelles par 
d’autres auteurs. Les fonctions hydroxy et/ou carboxyliques des acides humiques seraient 
donc responsables de la complexation organique de Sb dans les eaux naturelles. 
 La matière organique naturelle présente également des fonctions soufrées qui, bien que 
très largement minoritaires, pourraient être des complexants efficaces de SbIII, étant donné le 
caractère son chalcophile. Or, malgré les fortes constantes de stabilité reportées pour les 
complexes entre SbIII et des ligands organiques soufrés dans la littérature chimique, l’étude 
systématique par dialyse de la complexation de SbIII avec divers acides humiques certifiés n’a 
révélé aucune corrélation entre les constantes apparentes de complexation et les teneurs en 
soufre de ces derniers (Buschmann et Sigg, 2004). Par conséquent, la quantification des 
interactions de l’antimoine avec des ligands organiques soufrés pertinentes pour les eaux 
naturelles reste incomplète et nécessite en particulier des mesures spectroscopiques. Enfin, les 
groupes fonctionnels azotés de la matière organique naturelle, dominés par les amides et les 
amines, peuvent également être des complexants potentiels de Sb. Or, les seules données 
quantitatives reportées dans la littérature et nos expériences, couplées aux faibles teneurs 
azotées de la matière organique, s’accordent sur le fait que les complexes organiques Sb-N 
devraient être négligeables dans la plupart des eaux naturelles. Des mesures systématiques 
avec différents types d’acide humiques couplées à la spectroscopie in situ sont nécessaires 
pour mieux quantifier le rôle de chaque groupe fonctionnel des substances humiques sur la 
complexation organique de SbIII dans les eaux naturelles et les sédiments. 
 
3.2. Antimony(III) complexing with O-bearing organic ligands in aqueous 
solution: An X-ray absorption fine structure spectroscopy and solubility 
study. Tella et Pokrovski (2009) Geochim. Cosmochim. Acta 73, 270-290.  
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Annexes électroniques fournies en annexe 2. 
  
 
  
 
 
 
 
 
Chapitre 4. Complexation aqueuse de SbV par 
les ligands organiques simples 
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4.1. Résumé en français de l’article : Antimony(V) complexing with 
aqueous organic matter. Tella M. et Pokrovski G. préparé pour une soumission 
à Chem. Geol. 
 
SbV est l’état d’oxydation qui prédomine dans les milieux naturels aquatiques de 
surface de la Terre. Il existe, entre autres grâce à nos travaux (Tella et Pokrovski, 2009), une 
base de données solide sur la complexation de SbIII par des ligands organiques simples. En 
revanche, les données sur la complexation organique de SbV sont, à notre connaissance, 
inexistantes. Cette partie de la thèse a donc pour principal objectif d’améliorer les 
connaissances structurales et thermodynamiques des interactions entre l’antimoine 
pentavalent et la matière organique dissoute dans les environnements aquatiques. Pour cela, 
nous avons combiné des mesures de spectroscopie d’absorption X (XAS) et potentiométrie 
afin de quantifier systématiquement la stabilité et la structure des complexes aqueux de SbV 
avec des ligands organiques de faible poids moléculaire et qui possèdent des groupements 
fonctionnels oxygénés ou azotés similaires à ceux présents dans la matière organique 
naturelle : des acides carboxyliques et hydroxy carboxyliques, des polyols et un acide aminé. 
Les données obtenues ont été combinées à des résultats d’expériences de dialyse sur un acide 
humique pour estimer l’étendue de la complexation de SbV avec la matière organique 
naturelle et ainsi évaluer l’effet de la matière organique sur la mobilité de Sb dans les eaux 
naturelles. 
 
4.1.1. Résultats des analyses par spectroscopie XAS 
Les analyses des spectres XANES et EXAFS de solutions aqueuses inorganiques de 
SbV ont permis de préciser, pour la première fois, les structures des espèces hydroxylées de 
SbV. De pH ~0 à ~12, SbV présente une coordinence 6 dans une géométrie octaédrique 
distordue similaire à celle du pentoxyde d’antimoine (Sb2O5) et de l’hexahydroxo-antimonate 
de potassium (KSb(OH)6). En présence de ligands organiques, comme les acides oxalique et 
citrique, le catechol et le xylitol, l’environnement chimique de SbV est tout à fait similaire et 
les modélisations EXAFS confirment la présence de ~6 atomes d’oxygène dans la première 
sphère de coordination. Cependant, selon le type de ligand, cette première sphère est plus au 
moins symétrique. Ainsi, en présence de catechol et de xylitol, il existe un très fort degré de 
symétrie pour la première sphère composée de ~6 atomes d’oxygène tous équidistants de SbV. 
En conséquence, ces atomes proviennent vraisemblablement tous des molécules de polyol ce 
Complexation aqueuse de SbV 
 73
qui correspond à une stoechiométrie Sb:L de 1:3 dans les complexes SbV-polyol, en accord 
avec le caractère bidendate des complexes organiques de SbV (Tella et Pokrovski, 2008, voir 
annexe 3). En revanche, en présence d’acides oxalique et citrique les modélisations EXAFS 
montrent que la première sphère de coordination autour de SbV est composée de ~4 atomes 
d’oxygène à 1,96 Å et 2 autres à 2,10 Å, ce qui est en accord avec la stoechiométrie Sb:L de 
1:1 déduite des résultats potentiométriques (voir ci-dessous). Quant aux sphères de 
coordination plus lointaines, leurs contributions dans les spectres EXAFS sont trop faibles 
pour accéder sans ambiguïté à la nature et au nombre d’atomes présents. 
 
4.1.2. Résultats potentiométriques 
Les courbes de titrages des ligands organiques, acides acétique, adipique, malonique, 
oxalique et citrique, catechol, xylitol et mannitol, en absence de SbV sont parfaitement 
reproduites à l’aide des constantes de dissociation des ligands présentes dans la littérature 
(Martell et al., 1998). Par conséquent, une simple comparaison des courbes de titrages 
potentiométriques des ligands organiques en présence ou en absence de SbV permet de 
détecter la présence de complexes organiques de SbV stables induisant des variations de pH 
lors de leur formation. 
Ainsi, les courbes de titrages potentiométriques par NaOH des solutions de glycine, 
d’acides acétique, adipique et malonique (0,01 m) en présence de SbV ne différent pas de 
celles obtenues en absence d’antimoine de pH~3 à ~10. Nous pouvons donc conclure que la 
complexation de SbV avec ces ligands organiques monodendates ou impliquant un cycle à 
plus de 5 chaînons dans les complexes organiques est négligeable dans cette gamme de pH. 
En revanche, en présence d’acides citrique et oxalique, de catéchol, xylitol et mannitol, la 
présence de SbV induit systématiquement des différences de pH mesurés lors des titrages 
potentiométriques par rapport aux mesures en absence de SbV. Ces résultats démontrent 
clairement la formation de complexes organiques stables en solution de type bidendate avec 
des ligands organiques polyfonctionnels qui requièrent l’établissement de cycles à 5 ou 6 
atomes entre deux fonctions adjacentes de ces derniers. Ainsi, ces résultats potentiométriques 
contraignent les identités et les structures des complexes organiques potentiellement 
nombreux dominant la spéciation de SbV : i) les complexes présentent une coordination de 4 
avec une structure bidendate ; ii) ratio Sb:L est de 1:1, 1:2, 2:1 ou 2:2 ; iii) |charge|<4. La 
sélection parmi les espèces respectant ces contraintes est réalisée à l’aide du code de calcul 
BALANCE. Pour cela, les constantes de stabilité d’un ou plusieurs complexes sont ajustées pour 
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chaque donnée potentiométrique pour reproduire le pH expérimental mesuré. Le traitement 
des données de 5 dosages potentiométriques pour l’acide oxalique et 6 pour l’acide citrique, 
de 0,002 à 0,01 m de ligand, jusqu’à 1,5.10-3 m de Sb et de pH ~3 à ~10, permet de calculer 
des constantes de stabilité pour un complexe SbV-oxalate et 3 complexes SbV-citrate avec 
dans les 2 cas des stœchiométries 1:1. Pour le catechol, le xylitol, et le mannitol, les courbes 
de titrages potentiométriques sont parfaitement décrites avec les complexes 1:3, déduits 
majoritairement dans la spéciation organique de SbV d’après les résultats XAS. Il faut noter 
toutefois que la reproduction des écarts de pH à l’aide de ces complexes nécessite de 
complexer la totalité de SbV aqueux. Par conséquent, ces résultats nous permettent seulement 
d’exprimer les minima des constantes de stabilité des complexes de SbV avec ces polyols. 
 
 D’après les résultats des expériences de dialyse, il existe des interactions entre SbV et 
l’acide humique Fluka purifié qui n’engendrent aucune modification de l’état 
d’oxydoréduction de Sb. Les constantes apparentes de complexation entre SbV et le COD 
diminuent lorsque le pH augmente ce qui est en accord avec la spéciation inorganique de SbV 
qui est dominée par −6Sb(OH)  à pH>3, présentant probablement peu d’affinité pour la matière 
organique globalement chargée négativement pour des pH>4-5. 
 
4.1.3. Estimation de l’effet des ligands organiques sur la mobilité de 
l’antimoine dans les eaux naturelles de surface 
Dans cette étude, nous avons combiné des mesures potentiométriques et de 
spectroscopie d’absorption X pour caractériser la structure et la stabilité des interactions de 
SbV avec des ligands organiques simples dans des solutions modèles. Malgré les limitations 
imposées par nos approches expérimentales (voir chapitre 3), nos résultats permettent de 
réaliser la première estimation des interactions de SbV avec les groupements fonctionnels 
oxygénés de la matière organique naturelle en faisant l’hypothèse que la stabilité des 
complexes de SbV avec ces groupements fonctionnels est similaire à celle des complexes 
formés avec des ligands organiques simples possédant les mêmes fonctions. Ainsi, dans une 
eau naturelle riche en MO (20 mg.L-1 de COD et 1 µg.L-1 de Sb), les complexes de SbV avec 
les fonctions phénoliques et polyols (de type catechol et xylitol) représentent au moins 1% de 
Sb total dissout dans toute la gamme de pH ; et ceux avec les groupements carboxyliques sont 
négligeable à pH>4, mais peuvent atteindre 20 à 45% en conditions plus acides selon le ligand 
organique choisi pour modéliser ces interactions. La fraction de SbV complexé par la matière 
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organique naturelle peut également être estimée à partir des constantes apparentes de 
complexation entre SbV et les acides humiques déduites des expériences de dialyse de cette 
étude. Ces résultats montrent que pour des pH>4, au maximum 5% de SbV total serait 
complexé aux substances humiques dans une eau naturelle riche en MO. Ces estimations sont 
en accord avec nos prédictions réalisées à partir de la complexation aqueuse de SbV avec des 
ligands organiques simples. La faible affinité de SbV pour la matière organique pour des pH 
proches de la neutralité contraste fortement avec celle de SbIII, pour lequel les complexes 
organiques peuvent représenter 80% de SbIII total dans des eaux riches en MO (Tella et 
Pokrovski, 2009). Par conséquent, ces différences d’affinité peuvent permettre de déterminer 
indirectement, dans des sédiments ou des eaux riches en MO si SbIII, l’espèce la plus toxique 
pour les organismes vivants, ou SbV prédomine la spéciation aqueuse de l’antimoine. 
 En conclusion, le devenir de SbV dans la majorité des milieux aquatiques de surface 
n’est probablement pas en relation directe avec la MON dissoute, mais serait 
préférentiellement contrôlé par ses interactions avec les surfaces minérales. 
 
4.2. Article : Antimony(V) complexing with aqueous organic matter. Tella 
M. et Pokrovski G. préparé pour une soumission à Chem. Geol. 
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Abstract  
The stability and structure of aqueous complexes formed by pentavalent antimony (SbV) 
with carboxylic acids (acetic, adipic, malonic, lactic, oxalic, citric and salicylic acid), phenols 
(catechol), polyols (xylitol and mannitol), and amine ligands (glycine), having O- and N-
functional groups typical of natural organic matter, were determined at 25°C from 
potentiometric pH titrations and X-ray absorption fine structure (XAFS) spectroscopy 
measurements. In organic-free aqueous solutions both spectroscopic and potentiometric data 
are consistent with the formation of SbV hydroxide species of antimonic acid, 
 O)H(Sb(OH) 025 and  Sb(OH)6
- , at strongly acidic and near-neutral to basic pH, respectively. 
The potentiometric titrations demonstrate negligible SbV complexing from pH 2 to 10 with 
mono-functional organic ligand (acetic acid) or those having non adjacent functional groups 
(adipic acid). In contrast, SbV forms, in the pH range typical of natural waters, stable 1:1 
complexes with poly-carboxylic and hydroxy-carboxylic acids, and likely 1:3 complexes with 
aliphatic and aromatic polyol ligands having adjacent COOH and/or COH functional groups. 
XAFS spectroscopy shows that in these species the SbV atom has a distorted hexagonal 
geometry composed of 6 oxygen atoms from OH groups and/or from adjacent functional 
groups of the ligands (COH; COOH), forming a five- or six-membered bidendate chelate cycle. 
Potentiometric results indicate negligible SbV complexing with amine groups (N-R) Stability 
constants of SbV-organic complexes, generated from potentiometric titrations for the first time 
in this study, were used to model SbV binding with natural humic acids containing the same 
functional groups as those used in this work. Our predictions show that in an aqueous organic-
rich solution, containing 1 µg L-1 of Sb and 20 mg L-1 of dissolved organic carbon (DOC), up 
to 40% of total Sb binds to aqueous organic matter via carboxyl and hydroxy-carboxyl 
functional groups at pH<4, whereas at near-neutral to basic pH this amount does not exceed 5 
%. The estimated extend of Sb-organic complexing at pH>4 is in agreement with direct dialysis 
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measurements with a purified-commercial humic acid. The low affinity of SbV to organic 
matter at near-neutral pH is contrasted with that of SbIII whose organic complexes may account 
up to 80% of total Sb in similar DOC-rich waters. These large differences between tri- and 
pentavalent antimony binding to organic matter may be used for indirect quantification in 
organic-rich sediments and waters of the two main Sb oxidation states having different 
toxicities to aquatic organisms. Thus, SbV fate in aquatic environments is unlikely to be related 
to organic matter, but rather controlled by adsorption/incorporation by mineral surfaces and 
oxy-hydroxide/clay colloidal particles. 
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1. Introduction 
Antimony is a trace element on Earth (0.3 mg kg-1 in the continental crust, Wedepohl, 
1995) with concentrations in unpolluted natural waters typically below 1 µg L-1 (Filella et al., 
2002). However, natural Sb distributions are perturbed by anthropogenic sources which largely 
exceed natural fluxes (Nriagu, 1989) and pollution from industrial waste or mining activities 
may lead to aqueous Sb concentrations up to ~100 µg L-1 (e.g., Ulrich, 1998). Such 
concentrations are ~20 times greater than the drinking water limits for Sb recommended by 
European and American agencies (5 µg L-1 , European Union Council, 1998; 6 µg L-1, USEPA, 
1999). Despite this growing pollution concern about antimony, studies of its behavior in natural 
aquatic environments are very scarce, and the effects of different ligands, mineral and organic 
surfaces and particles, and living organisms on Sb mobility in waters are still poorly known. 
The present contribution is aimed at better assessing the role of dissolved organic matter on the 
fate of pentavalent Sb in aquatic systems. 
Antimony occurs in surface environments mainly in two oxidation states, +3 and +5. 
Pentavalent antimony, SbV, the less toxic species (Gurnani et al., 1994), prevails in oxygenated 
natural waters and could also be persistent under reducing conditions. The stability of its major 
hydroxide species, 05Sb(OH)  and 
−
6Sb(OH) , is well documented (Fig. 1; Baes and Mesmer, 
1976; Accornero et al., 2008), as well as their adsorption on Mn, Fe and Al oxy-hydroxide 
mineral surfaces (e.g., Thanabalasingam and Pickering, 1990). In contrast, only few studies 
have explored Sb associations with natural organic matter (NOM) mostly from soil 
environments (e.g., Ettler et al., 2007). In aquatic systems, a part of total antimony was 
reported to be present as low Sb-organic complexes in the dissolved fraction (Deng et al., 2001; 
Pokrovsky and Schott, 2002). A recent systematic study of the stability and molecular structure 
of SbIII complexes with various small-weight hydroxy-carboxylic ligands in aqueous solution 
(Tella and Pokrovski, 2009) has completed the existing databases of stability constants of SbIII-
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organic species (Martell et al., 1998; Filella and May, 2005), and provided first structural data 
on SbIII in its organic complexes. In contrast, no published data exist so far, to our knowledge, 
on stabilities and structures of SbV-organic complexes. Consequently, the existing estimations 
of SbV binding by NOM in natural systems are inconsistent and controversial. For example, no 
SbV retention by natural humus materials was found by Pilarski et al. (1995), and desorption of 
SbV from humic acid colloids upon oxidation of adsorbed SbIII was observed by Buschmann 
and Sigg (2004). On the other hand, a major part of both SbIII and SbV was found to be bound 
to humic acids in contaminated soils (Steely et al., 2007). It is clear that, SbV complexing with 
organic matter requires further investigation because the identity of binding sites, and 
stoichiometry and structure of complexes remain largely uncertain. Such work is however 
complicated by the fact that NOM, dominated by humic and fulvic acids, presents extremely 
complex poly-functional structures that preclude assessing unambiguously the sorption 
mechanisms or nature of aqueous complexes and identifying chemical sites (potentially 
numerous) responsible for SbV binding. In a first approximation, antimony interactions with 
NOM can be assessed, , from accurate data on simple organic ligands that are representative of 
humic substances (Linder and Murray, 1987; Pokrovski and Schott, 1998; Tella and Pokrovski, 
2009). In this work, we combined potentiometric pH experiments with X-ray Absorption Fine 
Structure (XAFS) spectroscopy measurements to determine systematically the stability and 
structure of aqueous SbV complexes with simple organic ligands possessing functional groups 
similar to those of NOM (Table 1). The results obtained report the first, to our knowledge, 
values of formation constants of SbV-organic complexes and allow better estimating the effect 
of dissolved NOM on Sb transport in natural waters and within polluted sites. 
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2. Material and methods 
 
2.1. Potentiometric pH measurements 
 Two types of pH measurements were used. Classical titrations of organic-bearing solutions with 
standardized NaOH were conducted with and without antimony. These measurements permit to cover a wide 
range of H+ concentrations, enabling determination of pH intervals in which the complexation occurs. The second 
type of measurements consisted of titrations of organic-bearing solutions at a given pH by a concentrated 
KSb(OH)6-bearing solution in a narrow pH range. This technique, more sensitive than NaOH titrations, enables 
detection of very small pH changes induced by the formation of SbV-organic species complexation (0.01 pH 
units). NaOH titrations were realized on experimental solutions of acetic, adipic, lactic, malonic, oxalic, citric, 
salicylic acids, catechol, xylitol, mannitol, and glycine (0.002-0.01 ma of organic ligand and ~0.0015 m Sb). 
KSb(OH)6 titrations  were performed on aqueous acetate, adipate, citrate and oxalate-bearing solutions (0.002, 
0.01 and 0.05 m of organic ligand). Solutions were prepared from the corresponding organic reagents and 
potassium hexahydroxoantimonate(V) salt (KSb(OH)6). Ionic strength was fixed to 0.1 using KNO3. 
 Measurements of pH were performed at 25°C with a high resolution (0.1 mV) pH-meter equipped with a 
combination glass electrode that was fixed in the teflon cover of a ~60 cm3 water-thermostated (±0.2°C) Pyrex 
potentiometric cell. Before each titration the electrode calibration was done on the activity scale, with 0.01M HCl 
(pH25°C=2.04) solution and the NIST phthalate (pH25°C=4.01), phosphate (pH25°C=6.86) and borate (pH25°C=9.18) 
buffer solutions. In NaOH titrations, a DL70ES Mettler Toledo automatic titrator, equipped with an automatic 
stirrer, was used to inject NaOH aliquots (5-50 µL) to the experimental solution, whereas in KSb(OH)6 titrations, 
solution injections were performed manually with a syringe (~0.3 mL per aliquot). After each injection, values of 
pH were recorded once the steady potential was achieved (drift < 0.5 mV min-1). Before and after each 
experiment, solution aliquots were taken from the cell using a plastic syringe, filtered through a 0.45 µm 
membrane, diluted and analyzed for total antimony by Atomic Absorption Spectroscopy, and SbIII by titration with 
iodine (see Tella and Pokrovski, 2009 for details). No precipitation or reduction of SbV was observed in all 
experiments, and the absence of trivalent Sb was also confirmed by XAFS spectroscopy. 
Titrations of organic-bearing solutions without Sb were performed on different hydroxy-carboxylic acids, 
polyols and an amino acid, in order to estimate experimental uncertainties and check the validity of organic-acid 
                                                 
a m denotes molality ( i.e., the number of moles of a solute per one kg of water in solution) through the entire 
article. 
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dissociation constants. It was found that the experimental titration curves of pH versus mNaOH were reproduced 
within better that 0.05-0.1 pH units far from the equivalence points of the organic acid, using the dissociation 
constants from the CRITICAL database (Martell et al., 1998). Consequently, these values were adopted in 
modelling of SbV–organic complexing. Although at the proximity of the equivalence point the absolute errors 
between calculated and measured pH may attain 0.5-1.0 pH units, the good reproducibility of titration curves 
themselves (within ±0.1 pH units) enables accurate detection of Sb-organic complexing in these pH regions by 
comparisons between Sb-free and Sb-bearing solutions having similar concentrations of organic compound.  
In presence of lactic and salicylic acids, pH titrations have shown the establishment of stable SbV-organic 
complexes, but our results are not sufficient to access unambiguously their stability constants. Consequently, these 
data were considered in further analysis. 
 
2.2. XAFS spectra acquisition and data reduction 
Two organic-free solutions of SbV analyzed at pH~7 and pH~12 were prepared by dissolution of 
KSb(OH)6, respectively in pure water and ~0.01 m NaOH. Because the low solubility of Sb2O5 at acidic 
conditions at room temperature (~10-4 m) does not allow accurate spectra acquisition within a reasonable time, an 
organic-free solution at pH~0 was prepared by dissolution of Sb2O5 at 50°C (~1 m HClO4, ~7×10-4 m SbV) for 
XAFS analyses. Sb-bearing organic solutions were prepared from the corresponding organic reagents (oxalic and 
citric acids, catechol, xylitol and thiolactic acid) and KSb(OH)6 salt. Ligands concentrations were chosen on the 
basis of potentiometric results to assure the predominance of SbV-organic species in comparison to free inorganic 
Sb in experimental solutions. Final Sb concentrations and solution pH were measured as described above; Sb 
concentrations were sufficient to obtain an EXAFS spectrum at ambient temperature in fluorescence mode after 1-
2 hours of acquisition. 
XAFS spectra (including near-edge structure region or XANES, and extended X-ray absorption fine-
structure region or EXAFS) from aqueous solutions were collected at ambient temperature both in transmission 
and fluorescence modes at the Sb K-edge (~30.5 keV) over the energy range 30-32 keV at FAME CRG beamline 
(Proux et al., 2005) of the European Synchrotron Radiation Facility (ESRF, Grenoble, France). The storage ring 
was operated at 6 GeV in uniform mode with a 160-200 mA current. The beam energy was selected using a Si 
(220) double crystal monochromator with sagital focusing. Silicon diodes were employed for measuring the 
intensity of incident and transmitted X-ray beam. Fluorescence spectra were collected in a 90° geometry using a 
Canberra 30-element Ge detector. Acquisition time per point varied from 0.5 s before the absorption edge to 10 s 
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at the spectrum end. Two to ten scans of 40 min total acquisition time were collected for each sample (depending 
on signal-to-noise ratio). Data analysis was performed with Athena and Artemis package (Ravel and Newville, 
2005) based on the IFEFFIT program (Newville, 2001). More details about spectra acquisition and treatment are 
given in Tella and Pokrovski (2009). 
 Several XAFS scans (40 min per scan acquisition time) were recorded for each sample, carefully 
inspected and if found reasonably free from beam fluctuations and other flaws, were added together. No changes 
between successive scans were observed for the great majority of aqueous samples, demonstrating the solution 
stability, the absence of beam-induced effects. No SbIII was detected in all spectra expect one (see below), 
demonstrating that SbV was stable in the presence of most organic ligands and was not affected by the high beam 
flux. The only exception was a SbV-thiolactic acid solution (0.007 m Sb, 0.1 m H2ThLac, pH~6), which exhibited 
an energy shift of 5 eV toward lower energies characteristic of SbV reduction to SbIII. Linear combination fits of 
the XANES spectrum yielded 16% of −6Sb(OH)  and 84% of Sb
III-thiolactic complex. It was thus concluded that 
SbV is unlikely to be stable in the presence of reduced organic sulfur, and these data were considered in further 
analysis. 
 
2.3. Chemical speciation calculations 
Calculations of species distribution and equilibrium constants in solution were performed using the 
computer code BALANCE based on the Gibbs free energy minimization of the system (Akinfiev, 1986). This is 
realized by iterations on solution ionic strength and using standard Gibbs free energies of species in solution, 
mass-balance, and electroneutrality constraints for the system. The standard states for solid phases and water are 
unit activity at all temperatures. For aqueous species, the standard state convention corresponds to unit activity for 
a hypothetical 1 molal solution whose behavior is ideal. Aqueous species activity is expressed as: 
iγ×= ii ma  (1), 
where ai is the activity of the ith species; mi is it molality; and γι its activity coefficient. Activity coefficients (γi) 
for neutral species were assumed to be unity and those for charged species were calculated using the extended 
Debye-Hückel equation: 
γ
i
2
i
iγ10 Γ
I Bå1
IAz
log ++
−=  (2), 
where A and B refer to the Debye-Hückel electrostatic parameters and were taken from Helgeson and Kirkham 
(1974); I is the effective molal ionic strength (I = 0.5 Σzi² mi); zi and åi represent the ionic charge and the distance 
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of the closest approach of the ith species, respectively; and Γγ designates the mole fraction to molality conversion 
factor Γγ = log(1+0.018m*), where m* is the sum of the molalities of all solute species. We adopted a value for åi 
of 4.5 Ǻ for all charged species. Equilibrium constants derived in this study are expressed on the activity scale. 
 
2.4. Dialysis experiments 
 A few dialysis experiments were used to determine the extent of SbV binding with humic acid. The 
equilibrium concentrations of dissolved SbV were determined outside and inside the dialysis tubing (Spectra/Por 
Biotech Cellulose Ester membrane, 200 Da) introduced into a ~100 mL polypropylene vial. The detailed 
procedure is described elsewhere (Tella and Pokrovski, 2009). The dialysis tubing was filled with an aqueous 
solution of purified humic acid (Fluka) and the external solution in the vial contained only inorganic SbV. Neither 
humic acid nor Sb-humic acid complexes passed through the membrane, as showed analyses of dissolved organic 
carbon in the external solution. The final oxidation state of antimony was checked at the end of experiment by 
HPLC-ICP-MS (Hydrosciences, Montpellier, France) and indicated that no reduction of SbV took place during 
experiments. Results, reported in Table 2, show that 30% of initial inorganic SbV was complexed by humic acid at 
pH~4 where the apparent complexation constant (Q) between Sb and the Dissolved Organic Carbon (DOC) has 
the highest value in the pH range investigated. The obtained apparent complexation constant values show that SbV 
affinity for humic acid decreases with increasing pH. This is agreement with aqueous Sb inorganic speciation 
dominated by antimonic acid anions −6Sb(OH) , likely having low affinities for the negatively charged organic 
ligands predominant at pH > 4-5. 
 
3. Results and discussion 
 
3.1. Results from XAFS spectroscopy 
3.1.1. Sb solid phases and organic-free aqueous solutions 
 Modeling of the EXAFS spectrum of antimony pentoxide (Sb2O5, Fig. 3) yielded the first 
shell Sb–O (1.95 Å) and next-nearest Sb–Sb (3.61 Å) distances in agreement within 0.04 Å 
with X-ray diffraction data (Jansen, 1979). For potassium hexahydroxo-antimonate, KSb(OH)6, 
reasonable models were obtained for the first Sb shell with 6 oxygen atoms at 1.99 Å. 
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Crystallographic data for sodium hexahydroxo-antimonate (NaSb(OH)6) indicate O atoms at 
mean distance of 1.98 Å, Na atom at 4.0 Å (Table 3, Asai, 1975) and no Sb-Sb contribution 
was detected in the studied R-range. 
 XANES spectra of SbV aqueous organic-free solutions, from pH 0 to 12, are similar to 
those of solid KSb(OH)6 and Sb2O5 where antimony presents a 6-fold coordination (Fig. 2). 
Consequently, in its inorganic hydroxide species, SbV is likely to be six coordinated with 
oxygen atoms in a distorted octahedral geometry. EXAFS spectra and their corresponding 
Fourier transform of SbV organic-free solutions at pH~1 and pH~7 are shown in Fig. 3 and 
derived structural parameters are reported in Table 3. At XAFS spectra of solutions at pH 7 
(Fig. 3) and 12 (not shown) are identical, yielding similar structural parameters for the first 
atomic shell of Sb with ~6.7±1.0 O atoms at 1.98±0.01 Å (Table 3). This is in agreement with 
an octahedral-like SbV coordination inferred from XANES results. In contrast to the samples at 
pH > 7, the pH~1 solution exhibits a wider and weaker 1st shell FT signal (Fig. 3), indicating a 
larger structural disorder around Sb. This shell could not be adequately fitted with a single Sb-
O contribution, yielding unrealistically large DW factors. In contrast, a good fit was obtained 
with two Sb-O sub-shells of 5.8±1.0 O at 1.96 Å and 1.1±0.5 O at 2.13 Å (Table 3). The 2-
subshell model was found to be robust, converging to the same structural parameters when 
using different initial guess values for Sb-O distances. However, because of the larger number 
of variables in a 2-shell fit (Nvar=7) in comparison to a single-shell fit (Nvar=4), the former fit is 
always more flexible, allowing a better convergence. To further demonstrate the significance of 
the 2-subshell model, EXAFS statistical criteria based on the comparison of the R-factor, 
which is the fraction of misfit, and reduced chi-square statistics ( 2vχ ), which is a fit-quality 
measure and takes into account the number of degrees of freedom and uncertainties at each 
data point (Newville et al., 1995; Kelly et al., 2008, for details). A significant change of 2vχ  
values between two models is defined as 
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νχ
χ
jv
iv 2212
2
≥−  (3), 
where 2
iv
χ  and 2
jv
χ are the reduced chi-square statistics for the initial (single-shell in our case) 
and final (2-subshell) models, respectively, and ν  is the degree of freedom defined as the 
difference between the number of independent points (Nind) and the number of variables (Nvar) 
in the fit (Kelly et al., 2008). It can be seen in Table 4 that a 2-subshell fit for the pH=1 sample 
is statistically better than a single-shell model. In contrast, no significant improvement was 
achieved when using a 2-subshells model for the solutions at pH > 7, confirming the absence of 
significant distortion of the 1st Sb-O shell. The detection of 2 Sb-O subshells in SbV species at 
acidic pH is likely to reflect the presence of ~5 OH groups and 1 H2O molecule in Sb 
coordination shell of the  O)H(Sb(OH) 025 complex. Such a structure is consistent with the 
apparent 6-fold coordination from the XANES results. Water molecules have also been 
observed in the first coordination shell of trivalent SbIII in its hydroxide complexes at acidic pH 
(Tella and Pokrovski, 2009). Our XAFS results are in good agreement with the SbV aqueous 
speciation in dilute solution, dominated by the neutral 05Sb(OH)  species at pH<2, and its 
anionic counterpart −6Sb(OH)  at higher pH values, according to existing potentiometry data 
(Baes and Mesmer, 1976; Accornero et al., 2008). 
 
3.1.2. Organic-bearing aqueous solutions 
 XANES spectra of SbV aqueous solutions in the presence of all organic ligands 
investigated are similar to that of KSb(OH)6(s) suggesting a similar octahedral environment 
around Sb (Fig. 2).The first-shell EXAFS spectra of all studied catechol- and xylitol-bearing 
solutions are pretty similar to that of −6Sb(OH)  and yielded robust fits with ~6 O atoms at ~1.98 
Å (Table 5). Models with 2 distinct Sb-O subshells gave no statistical improvement (e.g., Table 
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4), confirming the high degree of symmetry of the 1st shell. Because most Sb in the studied 
solutions is expected to be complexed with catechol or xylitol ligands, according to 
potentiometric data (see below), the absence of significant 1st shell distortion may indicate that 
all 6 O atoms come from similar Sb-ligand bonds and that free Sb-OH or Sb-OH2 bonds are 
absent in the studied solutions. This is also confirmed by the small second-shell contribution 
visible on the FT at ~2.4 Å (Fig. 3, uncorrected for phase shift) is likely to stem from carbon 
atoms constituting the Sb-O-C linkages. Because the weakness of this feature does not allow 
accurate extraction of the number of C atoms from least-square EXAFS fits, these numbers 
were fixed in the modeling assuming the formation of 1:3 Sb:Cat/Xyl bidendate complexes 
based on te symetry of the 1st atomic shell around Sb. The derived Sb-C6 and Sb-C12 distances 
of 2.8-2.9 and 3.3-3.4 Å (Table 5) are in line with the catechol and xylitol molecular structures. 
 The FT spectra of oxalate- and citrate-bearing solutions are similar to that of the 
organic-free solution at pH~1 and exhibit weaker amplitudes than those of −6Sb(OH)  and Sb-
catechol/xylitol complexes, likely suggesting significant distortions of the first Sb shell. This 
was confirmed by quantitative EXAFS fits that resulted in statistically significant models 
involving 2 Sb-O subshells, with ~4-5 O at ~1.95 Å and 1-2 O at 2.1 Å (Tables 4 and 5). Like 
for the catechol and xylitol samples, the Sb 2nd shell signal is too weak to derive the number of 
C/O atoms of carboxylic ligands from EXAFS fits. This number was thus tentatively fixed at 2 
during fits based on the potentiometric data that suggest bidentate 1:1 Sb:ligand stoichiometries 
for these solutions (section 3.2). Note that such stoichiometries imply 4 O atoms coming from 
unbounded OH groups of −6Sb(OH)  and 2 other oxygen atoms from the organic ligand, in full 
agreement with the 1st shell splitting in Sb-carboxylic complexes found from EXAFS. The 
derived 2nd shell Sb-C distances of 2.9 (Table 5) are in agreement with the carboxylic ligands 
structures and similar to those found for analogous complexes of trivalent Sb (Tella and 
Pokrovski, 2009). 
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3.2. Results from potentiometric experiments 
Titrations of an organic-free solution of SbV (0.0015 m) by NaOH from pH 2 to 11 are 
in agreement with the dominant reaction involving monomeric Sb species with an equilibrium 
constant identical to that from Baes and Mesmer (1976) and Accornero et al. (2008):  
0
5 2 6Sb(OH) ( ) H O Sb(OH) Haq
− ++ = +   log K = -2.5 (4) 
This suggests the absence in our solution of significant amounts of polymeric Sb hydroxide 
species which were reported to form at mSb > 0.001 in some old studies (see Baes and Mesmer, 
1976, references therein). Our potentiometric results are also in good agreement with the XAFS 
analysis of more concentrated solutions (mSb ~0.004) showing the change of the dominant Sb 
monomeric hydroxide species at pH between 1 and 7 and the absence of Sb-Sb contributions 
that might arise from polymeric species. 
 
Hydroxyl-carboxylic acids 
Titrations curves, from pH 2 to 10, of acetic, adipic and malonic acids solutions (0.01 
m) are identical with and without SbV (0.002 m), demonstrating that Sb-acetate, malonate and 
adipate complexes are likely to be negligible at these conditions. In contrast, with similar 
concentrations of organic acids (citric and oxalic) having two or more adjacent functional 
groups, the presence of SbV results in systematic pH differences between Sb-free and Sb-
bearing solutions in the pH range ~2.5-4.5. These findings clearly demonstrate the formation of 
stable aqueous SbV complexes via Sb-O-C bonds with organic ligands having two or more 
adjacent functional groups which results in liberation of OH– groups from the inorganic Sb 
hydroxide species and consequent pH changes. The same type of complexes was found 
between SbIII and these organic ligands (Tella and Pokrovski, 2009). 
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The following rules were applied to determine stoichiometry and stability constant of 
Sb-organic complexes: (i) a minimal number of species were used to fit the measured pH 
values; (ii) based on XAFS results, we adopted a coordination of 6 for Sb in its organic species; 
based on pH measurements (see below), only bidendate complexes were considered. These 
criteria help us to constrain both the metal/ligand ratio and charge of Sb-organic species, so that 
only complexes with 1:1, 1:2 and 1:3 Sb:L ratios and charges |z| < 3, imposed by the number of 
dissociating protons in the ligands, were adopted. These stoichiometries are similar to those 
found for complexes of boron, germanium, and trivalent antimony with these organic ligands 
(Tella and Pokrovski, 2009; references therein). The selection, among Sb-L species obeying the 
above rules, of complexes formed in our experimental solutions was performed using the 
computer code BALANCE (Akinfiev, 1986). Statistical parameters for selected speciation 
models are reported in Table 6. A set of species and their corresponding formation constants 
(Ki) were assumed to be adequate when all experimental pH data points were reproduced 
within errors (∆pH < 0.1 units) using their Ki values averaged over the studied pH range. If two 
or more sets satisfy the ∆pH criterion above, the best speciation model for each organic ligand 
among these sets, shown in bold characters in Table 6, is that which yields the least variation of 
log Ki for each aqueous complex over the titrated pH range. The stoichiometries and stabilities 
of SbV-organic species derived in this study are briefly discussed below. 
Oxalic acid. Two NaOH titration experiments in the pH range 3-10 and three KSb(OH)6 
titrations at pH ~2, 4.5 and 6 were realized on oxalic-acid solutions of 0.002-0.01 m. It can be 
seen in Fig. 4a and 5 that addition of SbV results in significant pH changes in the range ~2.5-
5.0. These changes are accurately described by the formation of the single (1:1)-1 complex 
according to 
−− ++=+ OHOHOxaSb(OH)-HOxa-Sb(OH) 246  logK5 = -6.2±0.4 (5) 
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Citric acid. Deprotonation of citric acid in the near-neutral pH range yields 3 citrate 
anions of changes from -1 to -3, potentially capable of complexing antimony for 2 NaOH 
titration experiments in the pH range 3-10 and four KSb(OH)6 titrations at pH ~3, 4 and 6 and 
10 were realized on citric-acid solutions of 0.002-0.01 m. All titration experiments could be 
best modeled using a set of three (1:1) complexes having charges of -1, -2 and -3, which reflect 
the stepwise dissociation of citric acid ligands 
−− ++=+ OHOHCitHSb(OH)CitHSb(OH) 22436 --  logK6 = -6.5±0.4 (6) 
OH2HCitSb(OH)CitHSb(OH) 2
2
436 +=+ −--  logK7 = 3.0±0.2 (7) 
+− ++=+ HOH2CitSb(OH)CitHSb(OH) 23436 --  logK8 =-3.2±0.4 (7) 
This speciation scheme is similar to that of boron-citrate complexes found by (Lemarchand et 
al., 2005). 
Polyols 
Titration curves of 0.008 m SbV - 0.3m catechol, xylitol and mannitol solutions yielded 
systematic pH shifts in the range 2-4 attaining 0.5 pH units, in comparison to Sb-free solutions 
(e.g., Fig. 4b). To account for such pH-shifts all dissolved Sb should be complexed with these 
ligands in the studied solutions. Consequently, only a lowest value of stability constants for Sb-
polyol complexes may be given. It was found that different stoichiometry of Sb-polyol 
complexes (1:1, 1:2, or 1:3) may all account for the measured pH. The tentative choice was 
done based on the XAFS results which indicate a regular symmetrical environment of Sb in 
such species, with similar six Sb-O interatomic distances, indicating a (1:3)-1 stoichiometry for 
the dominant Sb species with the three studied ligands formed according to the reactions: 
OH6SbCatCatH3Sb(OH) 23
0
26 +=+ --  logK9 > 4.9  (9) 
OH6Xyl)Sb(H)HXyl(3Sb(OH) 232-
0
6 +=+ --  log K10, 11 > 5.2 (10) 
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OH6Man)Sb(HHMan)(3Sb(OH) 232-
0
6 +=+ --  log K10, 11 > 5.2 (11) 
Caution should be taken, however, when extrapolating these results to lower ligand 
concentrations, because of the possibility of formation of 1:1 and 1:2 complexes which could 
not be detected in the concentrated solutions of this study. More data are necessary to resolve 
this issue. 
N-bearing ligands 
The absence of pH shift on titration curve of SbV-bearing glycine solution (1×10-3 m Sb, 
4×10-3 m H2Gly) from pH 3 to 9 lead us to conclude on a negligible complexation between SbV 
and glycine in this pH range. 
 
3.3. Nature and stability of SbV complexes with aqueous organic ligands and comparison with 
SbIII and others metalloids 
This study shows, for the first time to our knowledge, that pentavalent antimony forms 
stable aqueous complexes with organic ligands. The complex formation occurs with organic 
ligands having aromatic or aliphatic hydroxyl and carboxyl functional groups via the 
establishment of pentagonal or hexagonal rings which incorporate two Sb-O-C covalent bonds. 
The schematic structures of selected SbV-organic complexes found in this study are displayed 
in Fig. 6. Our results thus confirms the high stability of chelate organic species in which a 
metalloid is six-coordinated with oxygen atoms in an octahedral geometry as it was observed 
for germanium and silicon (Pokrovski and Schott, 1998; Pokrovski et al., 2000). In contrast, 
because of the particular electronic configuration of trivalent Sb involving a lone non-bonding 
5s² pair of electrons, the formation of stable SbIII-chelate species required a change of Sb 
coordination and geometry from 3-fold pyramidal in its major inorganic species Sb(OH)3 (aq) 
to 4-fold pseudo-trigonal bi-pyramidal composed of the 5s² electron pair and four oxygen 
atoms from two adjacent functional groups (O=C–OH and/or C–OH) of the organic ligand, 
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forming a five-membered chelate cycle with Sb-O-C angles closed to 90°C (Tella and 
Pokrovski, 2009). It might be expected that such severe geometry constraints for SbIII-organic 
complexes in comparison to their SbV analogues would result in a lower stability of trivalent Sb 
complexes. Surprisingly it is not the case, as shows Fig. 7 where we calculated the fraction of 
dissolved SbIII and SbV complexed with organic ligands in aqueous solutions of 0.0001m total 
Sb and 0.002m oxalic and citric acids and catechol as a function of pH and using the stability 
constants for SbIII and SbV complexes from Tella and Pokrovski (2009) and this study, 
respectively. It can be seen that at strongly acidic pH (1:1), where the uncharged SbV(OH)5 and 
SbIII(OH)3 are the major inorganic species (Fig. 1), complexes of SbV with carbolylic acids are 
indeed account for higher percentage of dissolved metalloid than their SbIII analogues. This is 
in agreement with the weaker structural constraints on octahedral SbV linkages with bidendate 
organic ligands leading to higher complex stabilities. In contrast, at near-neutral pH (4<pH<9) 
SbV-carboxylic complexes are much weaker than those of SbIII. This is explained by the change 
of SbV inorganic speciation at pH >~3, with the formation of the negatively changed −6Sb(OH)  
which has weak affinities to organic anions, whereas SbIII speciation is always dominated by 
the neutral Sb(OH)3 to pH ~11 (Fig. 1). The SbIII versus SbV affinity for catechol and polyol 
ligands is likely to be also controlled by Sb inorganic speciation, although the lack of data for 
SbV at acidic pH and low ligand concentration does not allow comparisons. The main 
conclusion from this analysis is that i) Sb affinities for organic ligands are controlled by both 
geometric constraints on the formation of chelate complexes, and Sb inorganic speciation as a 
function of pH; and ii) in environmentally relevant pH range, SbIII is likely to be much stronger 
complexed with organic matter than SbV. 
 
4. Estimation of the effect of organic ligands on antimony mobility in surface 
waters 
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 The data generated in this study suggest a potential importance of SbV complexing with 
Natural Organic Matter (NOM) whose largest fraction is represented by humic and fulvic acids 
(Tipping, 2002). Despite the two major limitations of our laboratory work with respect to the 
natural aquatic environments which are i) the elevated Sb and organic ligands concentrations 
required by potentiometric and spectroscopic methods and ii) the extreme complexity of NOM 
in comparison to the simple organic compounds, our results provide the first structural and 
stability data for SbV-organic complexes which may serve as direct analogs of different 
functional groups of humic and fulvic acids. As such our data allow first systematic, although 
very rough, assessments of the effect of NOM on Sb mobility in aquatic systems.  
The extent of SbV binding to a humic acid typical of continental waters (5 mmol g-1 of 
carboxyl, 2 mmol g-1 of aromatic hydroxyl, and 7 mmol g-1 of aliphatic hydroxyl groups, see 
Thurman, 1985) has been estimated assuming that the stability constants of Sb complexes with 
different functional groups of the humic acid are the same as those with simple organic ligands 
having similar functions. Thus, the contribution of carboxylic functions of natural organic 
matter in Sb complexing was approximated using the stability constants derived in this study 
for each hydroxy-carboxylic acid (oxalic and citric). In organic-rich unpolluted waters with 
typical Sb and DOC concentrations of 10-3 and 20 mg L-1, respectively, the amount of Sb 
complexed with di-carboxyl and hydroxy-carboxyl groups of humic acid represent 40% and 
20% of total SbV when using the stability constants of Sb-oxalate and Sb-citrate complexes, 
respectively (Fig. 8). The amount of Sb complexed with aromatic or aliphatic-hydroxyl 
functional groups of humic acid, predicted for the same solution using the stability constants 
between −6Sb(OH)  and catechol or xylitol, is less than 1% of Sb
V in the pH range of natural 
waters (4<pH<8). 
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An independent way to estimate the extent of Sb-humic acid interactions is to use the 
apparent complexation constants derived from dialysis experiments of this study. In this 
calculations, the possible dependence of the constant values on DOC concentration and 
Sb/DOC ratio was found to be too weak to affect the results, in agreement with previous 
conclusions for SbIII-humic complexing (Buschmann and Sigg, 2004). Calculations show that 
SbV amount bound to DOM in a 20 mg L-1 DOC aqueous solution is less than 5% of total Sb at 
pH > 4 (Fig. 10). Thus, our rough estimations from dialysis experiments, though based on a 
limited dataset, are in agreement with the predictions using low-molecular weight organic 
ligands above, suggesting that on average ~5% of total SbV may be complexed in continental 
organic-rich waters with aquatic organic matter via O-bearing functional groups. In contrast, at 
more acidic pH, up to 40% of total SbV may be complexed with aquatic organic matter in 
waters from acid mine drainage. More dialysis experiments with different types of humic acid 
at acidic pH are required to better quantify this issue. 
The effect of minor natural S- and N- bearing organic ligands on SbV is, however, less 
constrained. Our XAFS data on thiolactic acid indicate SbV reduction to SbIII in the presence of 
reduced sulfur groups. From the soft-hard complexation rules (e.g., Cotton and Wilkinson, 
1988) it is expected that ‘hard’ SbV should not have significant affinities for the soft reduced 
sulfur ligands. In contrast, our preliminary results from N-bearing low-weight ligands point to 
no affinity of SbV to ‘hard’ amine groups. 
The results of this and a previous work (Tella and Pokrovski, 2009) help to better 
interpret Sb bindings with natural organic matter and may provide insights into Sb redox state 
in these systems. Studies of natural non-contaminated organic-rich sediments show Sb fractions 
bound to organic matter less than 10% (Crecelius et al., 1975), which is in rough agreement 
with our estimations for SbV. Other studies reported higher percentages of organically bound 
Sb, up to 70%, in organic-rich lake waters with DOC contents > 15 mg L-1 (Deng et al., 2001; 
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Chen et al., 2003), which is compared favorably with SbIII fractions complexed by organic 
matter, which are estimated in the range 30-80% of SbIII in organic-rich waters (Tella and 
Pokrovski, 2009). The much higher affinity of SbIII versus SbV inferred from our studies is 
confirmed by recent analyses of Sb speciation in organic-rich solutions from acidic soils 
demonstrating that concentrations of SbIII extracted from the soil into solution are positively 
correlated with DOC contents of the soil (Ettler et al., 2007). Note that direct determinations of 
Sb redox state and its associations in natural organic-rich waters, soils and sediments are 
difficult because most chemical treatments and analyses induce changes in Sb speciation in 
comparison to the initial samples. Non-invasive direct spectroscopic methods are also 
hampered by low Sb natural concentrations. For example, a recent EXAFS study of Sb 
adsorbed on humic acids failed to observe Sb-humic interactions (Scheinost et al., 2006), likely 
due to high Sb inorganic/humic acid ratios that may mask the signal from minor Sb-organic 
compounds. In view of these limitations of the methods of soil and water analyses, our 
predictions of contrasting SbIII and SbV affinities for NOM may help to quantify the amount of 
the two main Sb redox form having different toxicities to aquatic organisms. 
 
4. Concluding remarks 
 
The stability and structure of complexes formed by SbV with aqueous organic ligands 
having O-bearing functional groups typical of natural organic matter (carboxyl, aliphatic 
hydroxyl and aromatic hydroxyl) were determined at 25°C/1bar via potentiometric pH and 
XAFS spectroscopy measurements. Stable complexes between -Sb(OH)6  and oxalic, citric, 
catechol, xylitol and mannitol are found to form, whereas no complexing was detected with 
acetic, adipic and malonic acids in the pH-range of natural waters. Both pH and XAFS data 
indicate that the formation of stable complexes between SbV and organic ligands requires the 
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establishment of bidendate structures, in which Sb is bound via oxygen atoms from two 
adjacent functional groups, forming 5 or 6-membered chelates. These data allow suggesting a 
first set of stability constants for aqueous SbV-organic complexes with simple organic ligands. 
These new data, together with limited dialysis experiments, allow estimations of the extent 
of Sb binding to NOM. Our calculations indicate up to 40 % of dissolved SbV may be bound to 
humic compounds at acidic pH organic-rich waters, typical of mine drainage (pH < 3-4, COD > 
10-20 mg L-1), whereas this amount is reduced to less than 5% for near-neutral pH typical for 
most continental waters. Thus, SbV fate in most human-unaffected aquatic environments is 
unlikely to be related to organic matter, but rather controlled by adsorption/incorporation by 
mineral surfaces and oxy-hydroxide/clay colloidal particles. 
The SbV complexing with NOM is somewhat higher than that of SbIII at acidic pH, but 
significantly lower at near-neutral conditions. These differences are a direct function the 
coordination and inorganic speciation of the two Sb redox forms. The contrasting affinities of 
SbIII and SbV for organic matter may be used as a potential tracer of the antimony redox state in 
organic-rich waters and sediments which is difficult to access unambiguously using common 
analytical techniques.  
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Table 1. Schematic structures of the organic compounds used in this study and stepwise 
dissociation constants (pK = -log10 K) of their functional groups at 25°C and 1 bar at 
zero ionic strength (according to Martell et al., 1998). 
 
Acetic acid (HAce)  pK (CO2H) = 4.76 
Adipic acid (H2Adi) 
 
 pK1 (CO2H) = 4.42 
pK2 (CO2H) = 5.42 
Lactic acid (H2Lac) 
 
 
pK (CO2H) = 3.86 
Oxalic acid (H2Oxa)  
 
 pK1 (CO2H) = 1.40 
pK2 (CO2H) = 4.26 
Citric acid (H4Cit) 
 
 pK1 (CO2H) = 3.13 
pK2 (CO2H) = 4.76 
pK3 (CO2H) = 6.40 
pK4 (OH) ~ 16.0 
Salicylic acid (H2Sal) 
 
 pK1 (CO2H) = 4.37 
pK2 (OH) = 13.3 
Malonic acid (H2Mal) 
 
 pK1 (CO2H) = 2.80 
pK2 (CO2H) = 5.69 
Catechol (H2Cat) 
 
 pK1 (OH) = 9.45 
pK2 (OH) = 13.0 
Xylitol (HXyl) 
 
 
pK =13.8 
Mannitol (HMan) 
 
 
pK =13.6 
Glycine (H2Gly) 
 
 pK1 (NH3) = 2.34 
pK2 (CO2H) = 9.58 
Thiolactic acid (H2ThLac)  pK1 (CO2H) = 3.63 
pK2 (SH) = 10.24 
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Table 2. Results of dialysis experiments of SbV with a commercial humic acid (Fluka), 
CDOC=1.0 g L-1 of carbon. 
 
pH CiSb(OH)6 a CfSb(OH)6 Ctot niSb(OH)6/mDOC (mmol mg-1) Q (L/g of DOC) % of Sb bound 
3.9 
5.8 
6.7 
4.9×10-7 
4.9×10-7 
4.9×10-7 
2.8×10-7 
3.8×10-7 
3.9×10-7 
1.1×10-6 
5.6×10-7 
4.9×10-7 
2.46×10-6 
2.46×10-6 
2.46×10-6 
2.9±0.4 
0.5±0.1 
0.3±0.2 
33% 
7% 
4% 
Concentrations of Sb are in mol kgH2O -1  
Q = (CSb-Hum) / (CfSb(OH)6 × CDOM)  
where CSb-Hum is the concentration of SbV bounded to humic acid and determined as CSb-Hum = Ctot-CfSb(OH)6, CfSb(OH)6 is the 
concentration of inorganic SbV at equilibrium) and CDOC is the concentration of Dissolved Organic Carbon (g L-1). 
Ctot was determined from the difference between initial (CiSb(OH)6) and final (CfSb(OH)6) Sb(OH)6 concentrations measured at the 
beginning and the end of experiment, respectively:  
Ctot = Vout × (CiSb(OH)6 - CfSb(OH)6)/Vtube, 
where Vtube is the volume of dialysis tube (~ 19 mL) and Vout the volume of the aqueous solution of SbV (~100 mL) 
niSb(OH)3 is the initial quantity of SbV (mmol) and mDOC is the mass of Disoved Organic Carbon (mg) 
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Table 4. Comparison of fit statistics of 1st shell models for organic-free aqueous solutions at 
pH~0 and ~7, and catechol- and oxalic acid bearing solutions. 
 
Solution Number of sub-shells R-factor
2
vχ  12
2
−
jv
iv
χ
χ  ν
22  
~0.0007 m Sb, 1 m HClO4, 
pH~0 
1 
2  
0.006 
0.001 
265 
50 4.3 1.9 
~0.004 m Sb, pH~7 1 
2 
0.010 
0.010 
173 
164 0.1 1.9 
~0.007 m Sb, 0.25 m H2Oxa, 
pH~3 
1 
2  
0.021 
0.001 
542 
44 11.3 1.9 
~0.008 m Sb, 0.3 m H2Cat, 
pH~9 
1 
2 
0.006 
0.003 
141 
87 0.6 1.9 
The goodness of the fit is defined by R-factor and 2vχ  as described in the main text; ν  is the degree of liberty 
(Kelly et al., 2008) identical for all fits and equal to 2.3; R range = 1.2-2.2 Å; k range = 2.5-13.0 Å-1.  
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Table 6. Statistical criteria for modeling of SbV speciation in presence of oxalic and citric 
acids at 0.01 m from pH ~3 to 10 with ~4×10-3 m SbV. 
 
Ligand  ∆ log K ∆ pH 
(1:1)-1 0.4 0.03 
(1:2)-1 2.0 0.14 
Oxalic acid 
(1:3)-1 3.1 0.19 
(1:1)-1 + (1:1)-2 + (1:1)-3 0.2 0.02 
(1:2)-1 + (1:2)-2 + (1:2)-3 1.3 0.13 
Citric acid 
(1:3)-1 + (1:3)-2 + (1:3)-3 2.49 0.23 
∆pH represents the average of difference between pH measured during titration experiments and modeled one  
∆ log K represents the uncertainties on stability constant from pH 3 to 10. 
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Table 7. Stability constants of aqueous SbV complexes with oxalic and citric acids, catechol 
xylitol and mannitol derived in this study at 25°C and 1 bar. 
 
Reaction a log K 
Oxalic acid (H2Oxa) 
−− ++=+ OHOHOxaSb(OH)HOxaSb(OH) 246 --    (K5) 
 
Citric acid (H4Cit) 
−− ++=+ OHOHCitHSb(OH)CitHSb(OH) 22436 --                  (K6) 
OH2HCitSb(OH)CitHSb(OH) 2
2
436 +=+ −--                           (K7) 
+− ++=+ HOH2CitSb(OH)CitHSb(OH) 23436 --                      (K8) 
 
Catechol (H2Cat) 
OH6SbCatCatH3Sb(OH) 23
0
26 +=+ --                                       (K9) 
 
Xylitol (HXyl) 
OH6Xyl)Sb(HHXyl3Sb(OH) 232-
0
6 +=+ --                                (K10) 
 
Mannitol (HMal) 
OH6Man)Sb(HHMan3Sb(OH) 232-
0
6 +=+ --                            (K11) 
 
-6.2±0.4 
 
-6.5±0.4 
3.0±0.2 
-3.2±0.4 
 
> 4.9 
 
 
> 5.2 
 
 
> 5.2 
 
(a) Reactions are expressed with dominant species of organic acids in the investigated pH range. 
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Fig. 1. Distribution of inorganic species of SbIII and SbV from Baes and Mesmer (1976). 
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Fig. 2 (A and B). Normalized XANES spectra of SbV organic-free solutions, potassium 
hexahydroxo-antimonate (KSb(OH)6), diantimonate pentoxide (Sb2O5) and organic-bearing 
solutions. Spectra are shifted along y-axis for clarity. 
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Fig 3. Normalized k²-weighted EXAFS spectra of organic-free and organic bearing solutions, 
potassium hexahydroxo-antimonate (KSb(OH)6) and diantimonate pentoxide (Sb2O5) (see 
Tables 2 and 4 for compositions), and their corresponding Fourier Transform magnitudes (not 
corrected for phase shift). The dashed vertical lines indicate the position of different 
neighbors around Sb. Thin dotted curves represent fits of experimental data. 
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Fig. 4. Titration curve of SbV-bearing oxalic acid solution (1.0×10-3 m Sb, 1.5×10-3 m H2Oxa) 
and SbV-bearing catechol solution (1.0×10-3 m Sb, 0.3 m H2Cat, 0.01 m HCl) with NaOH 
~0.1 m. The greyed area represents the uncertainties on measured pH and NaOH 
concentrations. 
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Fig. 5. Titration curve of an oxalic acid solution (2×10-3 m H2Oxa) at pH~4.5 with an SbV 
solution (~0.01 m Sb). 
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Fig. 6. Stylized structures of SbV complexes formed with oxalic acid via reaction 5 (a); citric 
acid via reactions 6 to 8 (b); catechol via reaction 9 (c); and xylitol via reaction 10 (d). 
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Fig. 7. Distribution curves of SbIII- and SbV-organic complexes as a function of pH at 25°C in 
aqueous solutions containing 0.01 m oxalic acid, or citric acid or catechol and 4×10-3 m SbIII 
or SbV. The curves are superposed per organic ligand to compare the complexing capacity as 
a function of antimony oxidation state. Stability constants come from this study for SbV and 
from Tella and Pokrovski (2009) for SbIII. 
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Fig. 8. Distribution and amount of SbV-organic complexes as a function of pH at 20°C and 1 
bar, estimated for typical natural water containing 1 µg L-1 Sb and 20 mg L-1 DOC in the form 
of humic/fulvic acids. Curves display the percentage of Sb complexes with oxalic and citric 
acids and xylitol chosen to represent carboxyl, aliphatic hydroxyl and hydroxyl functional 
groups of a typical river humic acid (which is equivalent to 5.2×10-5 m of oxalic acid, or 
3.3×10-5 m of citric acid, or 2×10-5 m of xylitol for 20 mg L-1 of DOC). Uncertainties of the 
complex percentage represent ~±5% of the value. The curves are superposed to compare the 
complexing capacity of different organic ligands. Sb-catecholate and xylitolate complexes 
(not shown) account for less than 1% of total Sb at these conditions. The symbols denote the 
results deduced from dialysis experiments with Fluka humic acid. 
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5.1. Introduction  
Le devenir biogéochimique de tout élément trace dans les eaux de surface dépend 
fortement de ses interactions avec les surfaces solides, tant minérales qu’organiques. Les 
phénomènes de sorption de l’antimoine sur les phases inorganiques sont bien décrits et 
quantifiés dans la littérature (e.g., Thanabalasingam et Pickering, 1990 ; Leuz et al., 2006). Au 
contraire, aucune étude systématique n’existe, à notre connaissance, sur ses interactions avec 
les surfaces organiques comme les polymères insolubles (e.g., cellulose et chitine) ou les 
surfaces bactériennes. L’objectif de cette étude est donc de tenter la description de ces 
phénomènes à partir d’expériences d’adsorption de Sb sur les surfaces de la chitine et de la 
cellulose, ainsi que sur les parois de cyanobactéries.  
La chitine est le composé primaire de la cuticule des insectes, des araignées et des 
crustacées. C’est le deuxième polymère le plus abondamment produit à la surface de la Terre 
après la cellulose qui est le principal constituant des végétaux. Par conséquent, ces 
polysaccharides naturels, et leurs produits de décomposition, sont omniprésents dans les 
systèmes aquatiques et les sols (e.g., Gonzalez-Davila et Millero, 1990). Pour quantifier le 
comportement géochimique de l’antimoine, il est donc nécessaire de prendre en compte ses 
interactions avec ces surfaces organiques. Outre leur omniprésence environnementale, la 
chitine et la cellulose sont des biosorbants très utilisés dans le traitement des eaux usées (e.g., 
Sag et Aktay, 2002 ; Zhou et al., 2004). Or, certains effluents de stations d’épuration 
contiennent jusqu’à 2,1 mg.L-1 de Sb (Minear et al., 1981) ce qui soulève des problèmes 
d’efficacité d’épuration vis-à-vis de cet élément, et des barrières actives de chitine pourraient 
être une solution à ces problèmes d’assainissement. De plus, le fort potentiel de 
bioaccumulation de SbIII par des levures de boulanger (Saccharomyces cerevisae), qui 
synthétisent de la chitine lors de leur bourgeonnement, encourage cette démarche (Pérez-
Corona et al., 1997). Enfin, la chitine, possédant des groupes fonctionnels similaires à ceux des 
parois cellulaires des bactéries ou de leurs exsudats (Hoiczyk et Hansel, 2000), est une bonne 
molécule modèle pour appréhender les mécanismes de biosorption sur les bactéries. 
Les bactéries, ainsi que les autres micro-organismes, peuvent affecter pour une très 
large part le comportement des éléments traces (e.g., Fein et al., 2001). Elles colonisent tous les 
écosystèmes et sont à l’origine de nombreuses transformations chimiques fondamentales lors 
des cycles biogéochimiques des éléments. Pour l’antimoine, l’impact des surfaces bactériennes 
sur son comportement géochimique reste pratiquement inconnu. Bien qu’il existe des études 
sur les interactions avec les micro-organismes, elles se consacrent principalement aux modes 
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d’incorporation par des micro-organismes pathogènes comme les parasites de la leishmaniose 
(espèces de Leishmania) ou des bactéries de type Echerichia coli (Filella et al., 2007). Or, il est 
indispensable de connaître les capacités de sorption de l’antimoine sur des parois bactériennes 
pour évaluer le rôle qu’elles peuvent jouer dans son cycle géochimique. 
L’objectif de cette étude est donc de déterminer la stabilité et la structure des complexes 
de surface de l’antimoine avec la chitine et la cellulose à partir d’expériences d’adsorption de 
SbIII et SbV en réacteurs fermés. Ces expériences ont été couplées à des analyses par 
spectroscopie XAS pour déterminer la structure des complexes de surface de l’antimoine. 
Enfin, des expériences d’adsorption passive de Sb sur des cyanobactéries filamenteuses de type 
Planktothrix sp ont permis d’évaluer l’impact potentiel des surfaces bactériennes sur le 
comportement de l’antimoine. 
 
5.2. Sorption de l’antimoine à la surface de la chitine 
 
5.2.1. Structure des complexes de surface par spectroscopie XAS 
De la poudre de chitine avec de l’antimoine adsorbé à sa surface a été analysée par 
spectroscopie d’absorption X (XAS). Pour obtenir une concentration massique en antimoine à 
la surface de la chitine permettant une acquisition de spectre dans un temps raisonnable, nous 
avons procédé à des expériences d’adsorption avec 10 g.L-1 de chitine et 1 mg.L-1 de SbIII et 
SbV à pH 2 et 7. Mises à part ces concentrations élevées en soluté et adsorbant, le mode 
opératoire de l’expérimentation reste similaire à celui des autres expériences d’adsorption à la 
surface de la chitine décrites au chapitre 2.4.1 (voir tableau 5-1 pour les compositions). Les 
spectres XAS, comprenant les zones XANES (pour X-Ray Absorption Near Edge Structure) et 
EXAFS (pour Extented X-Ray Absorption Fine Structure) ont été collectés à température 
ambiante en mode transmission au seuil K de l’antimoine (30,5 keV) sur la ligne BM30-Fame 
de l’European Synchrotron Radiation Facility (ESRF, Grenoble, France). Les détails des 
paramètres d’acquisition et du mode de traitement des spectres sont donnés dans le chapitre 
2.6. 
Les spectres XANES et EXAFS de SbIII et SbV adsorbés à la surface de la chitine sont 
identiques à pH acide et neutre et seuls les spectres à pH~2, ainsi que les amplitudes de leurs 
transformées de Fourrier, sont représentés sur les figures 5-1 et 5-2. L’absence d’évolution des 
spectres au cours du temps démontrent que les phénomènes de sorption à la surface de la 
chitine et le flux de rayons X n’induisent aucune modification de l’état d’oxydation des 
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échantillons. Le spectre XANES de SbIII adsorbé à la surface de la chitine diffère dans sa forme 
de celui de l’espèce hydroxylée 03Sb(OH)  mais présente un épaulement similaire à celui de 
−
4Sb(OH)  (Figure 5-1), où l’antimoine est lié à 4 atomes d’oxygène dans une géométrie 
pyramidale à base carrée (Tella et Pokrovski, 2009). Par conséquent SbIII possède une 
géométrie similaire dans son complexe de surface avec la chitine, à pH 2 et 7, et la coordinence 
4 est confirmée par la modélisation EXAFS de la première sphère de coordination qui indique 
4,7±0,9 atomes à 1,98 Å à pH~2 (Tableau 5-1).  
Les spectres XANES de SbV adsorbé à la surface de la chitine et de −6Sb(OH)  en 
solution ont des allures similaires. On peut donc en conclure que SbV adsorbé à la surface de la 
chitine présente une structure octaédrique, similaire à celle dans ses espèces hydroxylées (voir 
chapitre 4). Les paramètres structuraux qui découlent de la modélisation EXAFS de la première 
sphère de coordination autour de Sb, N = 5,3±0,7 atomes et R = 1,97 Å, sont en bon accord 
avec un tel environnement chimique. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Fig. 5-1. Spectres XANES normalisés de SbIII et SbV adsorbés à la surface de la chitine à pH~2, et en 
solution aqueuse, aux pH indiqués sur la figure.  
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Fig. 5-2. Spectres EXAFS normalisés pondérés par k² et de SbIII et SbV adsorbé à la surface de la chitine 
à pH~2 et les amplitudes de leurs transformées de Fourrier (pas corrigées en phase). Les courbes en fins 
pointillés représentent les régressions des spectres expérimentaux. Les lignes verticales indiquent la 
position des différentes sphères atomiques autour de Sb et des contributions de diffusion multiples 
(DM). 
 
 Les contributions vers 2,2 Å, visibles sur les transformées de Fourier des spectres 
EXAFS des complexes de SbIII et de SbV à la surface de la chitine (Fig. 5-2), sont due à des 
deuxièmes sphères de coordination autour de l’antimoine. Mais les nombres des atomes 
présents dans ces sphères, déterminées à partir des modélisations EXAFS, possèdent des 
incertitudes trop importantes pour que les stoichiometries des complexes de surfaces puissent 
être précisées (Tableau 5-1). De plus, la spectroscopie EXAFS ne nous permet pas de 
différencier deux éléments avec des numéros atomiques voisins, comme O et N. Par 
conséquent, les résultats EXAFS ne nous renseignent pas sur la nature des groupements 
fonctionnels de la chitine impliqués dans les phénomènes de sorption de l’antimoine. 
Cependant, la structure et la stabilité des complexes aqueux de l’antimoine avec les ligands 
organiques simples, qui possèdent les mêmes groupes fonctionnels que ceux présents à la 
surface de la chitine, nous permettent d’élucider partiellement les structures des complexes de 
surface. La complexation de SbIII et SbV avec les ligands organiques simples nécessite une 
2 4 6 8 10 12
k (Å-1) 
k²
 χ
(k
) (
Å
-3
) 
SbV adsorbé sur chitine, pH~2
SbIII adsorbé sur chitine, pH~2 
O
C
DM 
Adsorption de Sb sur les surfaces organiques et les bactéries  
 119
structure bidendate (chapitre 3 et 4). Par conséquent, les complexes de surface de l’antimoine 
avec la chitine devraient également présenter une structure bidendate entre deux groupements 
fonctionnels adjacents. Notez que, la contribution visible vers ~3.8 Å sur le spectre TF de SbIII 
adsorbé à la surface de la chitine peut être attribué à des diffusions multiples à l’intérieur du 
cluster Sb-O-C, comme dans les structures des complexes organiques bidendates de SbIII en 
solution, ce qui est un argument supplémentaire en faveur d’une structure bidendate pour les 
complexes de surface de l’antimoine. Ainsi, deux modes de complexation sont envisageables : 
entre les deux groupements hydroxyles ou entre un groupement hydroxyle et l’amide. No 
études de complexation aqueuse de l’antimoine ne sont pas assez exhaustives pour élucider ce 
point. En effet, Sb forme des complexes stables avec les polyols mais les stabilités des 
complexes aqueux avec les amides sont méconnues. 
En conclusion, de pH 2 à 7, l’antimoine forme des complexes de surface de type 
bidendate avec la chitine, où SbIII est au centre d’une structure pyramidale à base carrée et SbV 
au centre d’un octaèdre, dont les sommets sont occupés par des atomes d’oxygènes et/ou 
d’azote. Aucune conclusion ne peut être apportée sur la stœchiométrie des complexes de 
surface et des études de complexation aqueuse de SbIII et SbV avec le chitosane, le produit de 
déacétylisation de la chitine parfaitement soluble, et avec des amides permettrait de mieux 
clarifier la nature des interactions. 
 
Tableau 5-1. Paramètres structuraux de SbIII et SbV adsorbés à la surface de la chitine. 
 Voisins N (atomes) R (Å) σ² (Å²) R-factor 
44,9 mg.kg-1 SbV adsorbé, 
pH~2 
O 
C 
5,3±0.7 
4±2 
1,97±0,02 
2,9±0,1 
0,003±0,002 
0,01 (f) 0,012 
43,9 mg.kg-1 SbIII adsorbé, 
pH~2 
O 
C 
4,7±0,9 
3±2 
1,98±0,01 
2,8±0,1 
0,002±0,002 
0,01 (f) 0,019 
35,1 mg.kg-1 SbIII adsorbé, 
pH~7 
O 
C 
4,5±0,8 
3±2 
1,99±0,02 
2,8±0,1 
0,003±0,002 
0,01 (f) 0,021 
R = distance moyenne des atomes voisins, N = nombre de coordination de l’antimoine dans chaque sphère, σ² 
facteur de Debye-Waller ; la qualité du fit est définie par R-factor comme décrit dans IFFEFIT (Newville, 2001). 
Domaine de k = 2,5-10,0 Å-1 ; domaine de R = 1,2-4,0 Å.  
(f) Les valeurs des facteurs de Debye-Waller ont été fixées en accord avec les paramètres des sphères de 
coordination des complexes organiques de l’antimoine en solution. 
Les fonctions d’amplitude et de phase pour les rétrodiffusions simples ou multiples Sb–O, Sb–C, Sb–H et Sb–Sb 
ont été calculées à l’aide du code FEFF6 (Zabinsky et al., 1995) à partir des structures cristallographiques du 
pentoxyde d’antimoine (Sb2O5, Jansen, 1979) et du potassium de tartrate d’antimoine (K2[Sb2(C4H2O6)2] × 3H2O 
rhomb., Kamenar et al., 1969). Ces fonctions ont été validées par la modélisation des spectres expérimentaux de 
ces solides. Le facteur de réduction d’amplitude, S0², a été déterminé à 0,95 ± 0,05 d’après les modélisations de 
ces composés. 
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5.2.2. Résultats des expériences d’adsorption  
Des expériences d’adsorption sur la chitine, dont la démarche expérimentale est décrite 
dans le chapitre 2.4.1, ont été réalisées en réacteurs fermés pour SbIII et SbV, à différents pH et 
avec différentes concentrations initiales en Sb,. Des essais dits « blancs », réalisés en l’absence 
d’antimoine ou de chitine, ont montré que la phase solide n’est pas une source d’antimoine et 
que les interactions avec les parois des piluliers sont négligeables quels que soit le pH. En 
revanche, en présence de solutions tampon à base d’Hepes ou de Na2CO3, la teneur en SbV 
aqueux diminue jusqu’à 30% lors des expériences sans phase solide, à cause d’une 
précipitation. Par conséquent, les résultats des expériences réalisées en présence de SbV et de 
ces solutions tampons ne seront pas pris en compte dans l’analyse des résultats de cette étude. 
Ces essais « blancs » nous permettent également d’estimer les limites de détections des 
quantités de Sb adsorbé. 
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Fig. 5-3. Effet du pH sur l’adsorption de l’antimoine à la surface de la chitine. Conditions 
expérimentales : [Sb] initiale = 8,2.10-6 m, [chitine] = 10 g.L-1 et force ionique = 0,01 (NaNO3). Les 
lignes en pointillés sont présentes seulement pour une meilleure clarté visuelle. 
 
La sorption de SbIII sur la chitine est constante de pH 3 à 11 puis augmente légèrement 
pour les conditions plus alcalines (Fig. 5-3). Des variations similaires en fonction du pH ont été 
observées lors de la biosorption de SbIII à la surface de levures de boulangers (Saccharomyces 
cerevisae) qui synthétisent de la chitine lors de leur bourgeonnement (Pérez-Corona et al., 
1997). Ces variations sont en accord avec la spéciation inorganique de SbIII en solution 
(l’espèce 03Sb(OH)  domine la spéciation jusqu’à pH~9 puis l’espèce 
-
4Sb(OH)  devient 
majoritaire, voir Fig. 1-2) et avec l’augmentation de la solubilité de Sb2O3 en présence de 
polyols à pH 12, donc l’existence de complexes stables SbIII-polyol pour de telles conditions. 
SbIII 
SbV 
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Par conséquent, les phénomènes de sorption de SbIII sont essentiellement dus à une 
complexation de surface avec les groupements hydroxyles de la chitine.  
L’adsorption de SbV, quant à elle, diminue de pH~2 jusqu’aux pH proches de la 
neutralité, puis elle augmente à nouveau en milieu basique (Fig. 5-3). Alors que les variations à 
pH acide peuvent être facilement expliquées par la présence de l’espèce 05Sb(OH)  qui domine 
la spéciation aqueuse de SbV et sa complexation avec les polyols, l’augmentation de la sorption 
en conditions alcalines ne peut nullement être expliquée par ces phénomènes. En effet, tout 
d’abord l’espèce -6Sb(OH)  domine la spéciation aqueuse de Sb
V à partir de pH~3 et aucun 
changement de spéciation n’a lieu pour SbV en conditions alcaline. Puis, d’après la stabilité des 
complexes de SbV avec les polyols, ils sont prédominants jusqu’à la dissociation du ligand 
organique (e.g., pour le catechol pH<10, pour le xylitol pH<14). Par conséquent, à pH>11, la 
dissociation de la fonction amide de la chitine pourrait engendrer une complexation de surface 
de SbV mais aucune étude de complexation de Sb avec les amides n’est disponible, à notre 
connaissance, pour valider cette hypothèse. 
 
Les isothermes d’adsorption de SbIII à pH~3,5 et de SbV à pH~2,5 sur la chitine sont 
représentées sur la figure 5-4. Elles peuvent être décrites par des isothermes de types Langmuir.  
 
   et  Points expérimentaux pour SbIII et SbV respectivement 
 Modélisation par l’équation de Langmuir (5-2) 
 Régression linéaire avec les paramètres du tableau 5-2. 
 
Fig. 5-4. Isothermes de sorption de l’antimoine sur la chitine à 20°C, [Sb] initiale = 4.10-7 à 8.10-6 m, 
[chitine] = 10 g.L-1 et force ionique = 0,01 (NaNO3), à pH=3,5 pour SbIII et pH=2,5 pour SbV. 
 
Avant toute interprétation de nos données, il faut noter que nos concentrations en Sb, 
bien que suffisantes pour obtenir une bonne reproductibilité des données, ne permettent pas 
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d’atteindre la saturation de la surface. Par conséquent, une distinction entre isotherme de type 
Langmuir et Freundlich reste délicate et des expériences à plus fortes concentrations en Sb 
seraient vraiment souhaitables pour écarter toute ambiguïté. 
Une équation de type Langmuir (chapitre 2.7.2) n’est valable que pour une surface 
comportant un seul type de sites de surface. Or, la chitine possède des groupes fonctionnels 
variés à sa surface mais ses propriétés acido-basiques de surface peuvent être caractérisées par 
des équations générales : 
s
a12 ;*KHSHSH
++ +=  5-1 
s
a2;*KHSSH
+− +=  5-2 
où +2SH  et SH  représentent les sites de surface protonnés et ne correspondent pas forcément 
aux mêmes groupes fonctionnels. Ainsi, l’adsorption à la surface de la chitine peut être 
assimilée à une formation de complexes avec des macromolécules polyfonctionnelles, (Xue et 
al., 1988) et ainsi pour chaque type de site de surface :  
s
i
n)(z
i
z
ni ;*KnHASAHS
+−+ +=+  5-3 
où Si représente un type de site de surface déprotonné. Mais il n’est pas possible de déterminer 
les valeurs de siK*  pour chaque type de site de surface. Donc, on assume une adsorption 
générale macroscopique moyenne pour tous les sites de surface de la chitine avec une constante 
moyenne : 
+−+ +=+ nHSAASH n)(xxn  ; ]A][S[
][SA][HK*
n
s
A
+
=  5-4 
Ainsi, à pH donné, on peut définir une constante apparente moyenne : 
]A][S[
[SA]K* sH =  5-5 
Il faut noter que cette équation est mathématiquement identique à l’équation décrivant 
l’isotherme de Langmuir (voir chapitre 2.7.2). Ainsi, l’adsorption à la surface de la chitine peut 
parfaitement être décrite par une isotherme de type Langmuir en considérant une adsorption 
macroscopique moyenne sur les sites de surface.  
Nos résultats permettent d’obtenir les constantes apparentes moyennes d’adsorption 
pour chacun des états d’oxydation de Sb et donc d’évaluer leur affinité pour la surface de la 
chitine. Comme indiqué sur la figure 5-4, il existe un bon accord entre les valeurs 
expérimentales d’adsorption et l’équation de type Langmuir qui indique des concentrations 
maximales en sites de surface et des constantes d’adsorption similaires pour SbIII et SbV dans la 
limite des incertitudes (Tableau 5-2). Ces résultats indiquent que les sites responsables de 
l’adsorption de SbIII et SbV à pH acide sont similaires et que leurs affinités pour les deux degrés 
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d’oxydation de Sb sont semblables. L’adsorption à pH acide sur chitine n’est donc pas 
spécifique à un état d’oxydation de l’antimoine. Il faut noter cependant qu’il ne s’agit que 
d’une évaluation de nos données empiriques par une isotherme de type Langmuir et entre autre 
la nature bidendate des complexes et leurs stoechiométries peuvent engendrer des erreurs sur 
les paramètres d’une telle modélisation (Benjamin, 2002). Par conséquent, une modélisation 
des équilibres physico-chimiques de surface entre l’antimoine et la chitine en prenant en 
compte les charges de surface et la structure des complexes enlèverait ces ambiguïtés. 
 
Tableau 5-2. Paramètres de la modélisation de type Langmuir déterminés graphiquement à partir des 
isothermes d’adsorption de SbIII et SbV sur la chitine à pH~3. 
 Chitine Cellulose 
 Γmax (mol.cm-2) Log Kads Γmax (mol.cm-2) Log Kads 
SbIII (pH~3,5) 0,8.10-11±0,3.10-11 5,0±0,1 0,4.10-11±0,1.10-11 5,0±0,1 
SbV (pH~2,5) 1,2.10-11±0,2.10-11 5,1±0,2 1,0.10-11±0,2.10-11 5,3±0,2 
 
5.3. Sorption de l’antimoine sur la cellulose 
Une comparaison des phénomènes d’adsorption de Sb sur la chitine et sur la cellulose 
va permettre de mieux identifier les sites responsables de la sorption de l’antimoine à la surface 
de la chitine à pH>11.  
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Fig. 5-5. Effet du pH sur l’adsorption de l’antimoine à la surface de la cellulose à 20°C : [Sb] initiale = 
8,2.10-6 m, [cellulose] = 35 g.L-1 et force ionique = 0,01 (NaNO3). Les lignes en pointillés sont présentes 
seulement pour une meilleure clarté visuelle. 
SbIII
SbV
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Les expériences d’adsorption sur la cellulose ont été réalisées dans des conditions 
similaires à celles en présence de chitine. Comme indiqué sur la figure 5-5, l’adsorption de SbIII 
sur la cellulose est constante de pH~2 à 6 puis augmente fortement pour des pH>11 alors que 
pour SbV, elle est maximale à pH~3 et devient non détectable en conditions alcalines.  
Pour les deux degrés d’oxydation de Sb, nos données expérimentales d’adsorption 
peuvent être décrits par des isothermes de types Langmuir (Fig. 5-6) comme dans le cas de la 
chitine. Comme indiqué sur la figure 5-6, il y a un bon accord entre les valeurs expérimentales 
d’adsorption et l’équation de type Langmuir qui indique des concentrations maximales de sites 
de surface et des constantes apparentes d’adsorption à pH~3 identiques pour SbIII et SbV dans le 
limite des incertitudes (Tableau 5-2) et similaires à celles de la chitine. Par conséquent, la 
cellulose présenterait des affinités similaires pour SbV et SbIII à pH~3. 
. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
   et  Points expérimentaux pour SbIII et SbV respectivement 
 Modélisation par l’équation de Langmuir (5-2) 
 Régression linéaire avec les paramètres du tableau 5-2. 
 
 
Fig. 5-6. Isothermes de sorption de l’antimoine sur la cellulose à 20°C, [Sb] initiale = 4.10-7 à 8.10-6 m, 
[cellulose] = 35 g.L-1 et force ionique = 0,01 (NaNO3) ; pH=3 pour SbIII et SbV.  
 
Tout comme dans le cas des expériences d’adsorption à la surface de la chitine, ces 
paramètres d’adsorption sont le résultat d’un simple ajustement de nos données expérimentales 
à l’équation dite de Langmuir et par conséquent, une modélisation des équilibres physico-
chimiques de surface entre l’antimoine et la cellulose en prenant en compte les charges de 
surface et la structure des complexes enlèverait toute ambiguïté sur les résultats. 
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5.4. Comparaison de la sorption de Sb sur la chitine et la cellulose 
 
La chitine est un dérivé de la cellulose dans lequel une fonction hydroxyle, -OH, a été 
remplacée par une fonction amide, -NHCOCH3 (Fig. 5-7). Par conséquent, la comparaison de 
l’adsorption de l’antimoine à la surface de ces deux polymères peut permettre de clarifier le 
rôle de la fonction amide de la chitine dans l’adsorption de Sb. 
Pour SbIII, les allures de l’adsorption à la surface de la chitine et de la cellulose sont 
identiques. Par conséquent, les groupements hydroxyles de la chitine sont responsables de 
l’adsorption de SbIII quel que soit le pH. Malgré les similarités des évolutions de l’adsorption 
de SbIII en fonction du pH sur les deux polymères, les résultats indiquent une plus grande 
affinité pour les sites de surface de la cellulose que pour ceux de la chitine, surtout visible pour 
pH>10 (Fig. 5-5 et 5-3). Cette différence peut être reliée à la structure propre des complexes de 
surface. En effet, d’après la structure de la chitine, une complexation bidendate de SbIII, mise 
en évidence par les mesures EXAFS (voir ci-dessus), entre ses deux groupements hydroxyles 
nécessite l’établissement d’un cycle à 7 chaînons (Fig. 5-7). Une telle structure est sujette à 
plus de contraintes stériques qu’un cycle à 5 atomes, comme dans le complexe de surface SbIII-
cellulose (Fig. 5-7), qui est une structure très commune dans les complexes organiques stables 
des métaux et métalloïdes (Bennett et Casey, 1994 ; Lemarchand et al., 2005 ; Tella et 
Pokrovski, 2009). 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Fig. 5-7. Schémas structuraux des complexes de l’antimoine à la surface de la chitine et de la cellulose. 
 
Pour SbV, les phénomènes de sorption à la surface de la chitine et de la cellulose sont 
similaires aux pH acides et neutres, et par conséquent, seraient attribuables aux groupements 
hydroxyles, comme dans le cas de SbIII. Par contre, l’adsorption est très différente en milieu 
basique, avec une forte sorption sur la chitine à pH>11 alors que l’adsorption de SbV sur la 
cellulose est négligeable. La forte d’adsorption à la surface de la chitine en conditions alcalines 
n
n
CHITINE CELLULOSE 
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est vraisemblablement due à la présence de la fonction amide et la formation de complexes 
impliquant cette fonction et une fonction hydroxyle (Fig. 5-7). D’après nos résultats 
précédents, ce schéma d’interaction qui n’existerait pas dans les complexes de surface de SbIII 
qui s’établissent exclusivement avec les fonctions hydroxyles. Des études de complexation de 
SbIII et SbV avec des ligands organiques comportant des fonctions amides sont indispensables 
pour valider ces structures de complexes de surface de la chitine et ses dérivés. 
En conclusion, l’antimoine forme des complexes de surface avec la chitine et la 
cellulose de type bidendate. Nos expériences de sorption à la surface de ces deux polymères 
organiques montrent que SbIII interagit avec deux groupements hydroxyles de la chitine ou de 
la cellulose formant, respectivement, des cycles à 7 ou 5 atomes. Quant à SbV, la nature des 
complexes de surface dépend fortement du pH. Aux pH acides et neutres, SbV forme des 
complexes similaires à ceux de SbIII avec les fonctions hydroxyles des deux composés 
organiques. Par contre en conditions alcalines, la fonction amide serait une des deux fonctions 
responsables de la complexation bidendate avec la surface de la chitine et les interactions avec 
la cellulose sont négligeables. 
 
5.5. Adsorption sur les cyanobactéries 
Pour évaluer l’impact des surfaces bactériennes sur le comportement de l’antimoine 
dans les systèmes aquatiques naturels, nous avons réalisé quelques expériences d’adsorption 
passive de SbIII et SbV sur des cyanobactéries filamenteuses de type Planktothrix sp en 
réacteurs fermés, dont la démarche expérimentale est décrite en détail dans le chapitre 2.4.2.  
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Fig. 5-8. Effet du pH sur l’adsorption passive de l’antimoine à la surface des cyanobactéries à 20°C : 
[Sb] initiale = 8,2.10-6 m, [biomasse] = 10 g.L-1 et force ionique = 0,01 (NaNO3). 
 
SbIII
SbV
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 L’adsorption de SbIII et SbV sur les parois des cyanobactéries diminue de pH~2 à pH~5 
où la quantité de Sb adsorbé de dépasse pas 5% de Sb total (Fig. 5-8). Donc, il existe des 
allures étrangement similaires pour l’adsorption des deux degrés d’oxydation de l’antimoine à 
la surface des bactéries. Cependant, à la surface de la chitine, qui présente des groupes 
fonctionnels similaires à ceux des parois cellulaires de bactéries ou de leurs exsudats (Hoiczyk 
et Hansel, 2000), les allures d’adsorption de SbIII et SbV diffèrent. Une des causes possibles 
seraient des phénomènes d’oxydoréduction, mais étant donné que nous n’avons pas vérifié les 
états d’oxydation de l’antimoine en fin d’expériences nous ne pouvons qu’émettre des 
hypothèses. On peut toutefois noter que l’adsorption de Sb sur les parois des cyanobactéries 
diminue lorsque le pH augmente. Elle possède donc une allure très similaire à celle de 
l’adsorption de SbV à la surface de la chitine ou de la cellulose. Par conséquent, si des 
processus d’oxydoréduction ont eu lieu lors de l’adsorption de Sb sur les parois des bactéries, il 
s’agit vraisemblablement de l’oxydation de SbIII. De plus, le report dans la littérature de 
phénomènes d’oxydation de SbIII lors de son absorption par une algue d’eau douce, Chlorella 
vulgaris (Maeda et al., 1997) est un argument supplémentaire à cette hypothèse. Des dosages 
des deux formes d’oxydation en fin d’expérience permettraient d’élucider ce problème 
 
5.6. Conclusions 
 
L’antimoine forme des complexes de surface stables de type bidendate avec la chitine et 
la cellulose. Pour SbIII, l’adsorption sur les surfaces des deux polymères est constante de pH 3 à 
6 puis augmente en milieu basique. Ces variations sont en accord avec l’établissement de 
complexes de surface entre deux fonctions hydroxyles dans lesquels, d’après les résultats 
EXAFS, SbIII est au centre d’une pyramide à base carrée dont les sommets sont occupés par 4 
atomes d’oxygène et le doublet non liant de l’antimoine. Pour SbV, la nature et la stabilité des 
complexes de surface dépendent de la phase solide et du pH. Pour des conditions acides à 
proche de la neutralité, SbV possède une coordinence 6 lors de l’établissement de complexes 
stables de surface avec deux fonctions hydroxyles de la chitine et de la cellulose. A pH basique, 
la fonction amide de la chitine serait impliquée dans les complexes bidendate de surface, mais 
ce point reste à clarifier par des études de complexation de Sb avec des ligands organiques 
simples qui possèdent des fonctions amides. Enfin, l’adsorption passive de l’antimoine à la 
surface de cyanobactéries à pH acide est du même ordre de grandeur que celle à la surface de la 
chitine ou de la cellulose. 
  
 
 
  
 
 
 
 
 
Chapitre 6.  Effet de la matière organique 
dissoute sur l’adsorption de Sb sur la goethite 
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6.1. Introduction 
Il est admis que le comportement des éléments traces dans les sols et milieux 
aquatiques est largement contrôlé par l’adsorption/rétention des ces éléments par les 
surfaces/particules des minéraux majeurs (hydroxydes, oxydes, argiles, carbonates). Ceci est 
responsable de l’accumulation de ces métaux dans les sols, notamment à proximité des 
sources anthropiques. L’antimoine n’échappe pas à cette règle et présente des concentrations 
élevées à proximité d’activités minières, de fonderies, de zones de tir ou encore des voies de 
circulation (poussières de plaquettes de freins ou de pneus) (Filella et al., 2002a). Bien que les 
interactions de Sb avec les surfaces minérales (FeOOH, AlOOH) aient fait l’objet de plusieurs 
travaux (e.g., Thanabalasingam et Pickering, 1990 ; Leuz et al., 2006), le rôle potentiel que 
joue la MON dans ces phénomènes reste largement ignoré. Le but de cette partie est donc 
d’étudier les effets de la MO dissoute sur l’adsorption de Sb à la surface des (hydr)-oxydes de 
fer qui sont des constituants très abondants des phases solides et particules des milieux 
aquatiques de surface. 
Les (hydr)-oxydes de fer et d’aluminium sont des adsorbants très importants pour 
l’antimoine dans les milieux naturels (e.g., Crecelius et al., 1975; Meima et Comans, 1998; 
Jonhson et al., 2005). L’antimoine a été également trouvé associé aux oxydes de fer et de 
manganèse dans les sédiments de lacs (Chen et al., 2003). D’après des travaux sur 
l’adsorption de l’antimoine sur les (hydr)-oxydes de fer, le degré de saturation de la surface et 
le pH ont une forte influence sur la sorption de SbIII et SbV (e.g., Thanabalasingam et 
Pickering, 1990 ; Leuz et al., 2006). La sorption de SbV sur les (hydr)-oxydes de fer est 
généralement maximale pour des faibles valeurs de pH alors que pour SbIII elle est constante 
jusqu’à au moins pH~10. De plus, l’antimoine forme des complexes de type bidendate de 
sphère interne lors de ses interactions avec les (hydr)-oxydes de fer mais les mécanismes de 
sorption restent incertains (XAFS, Scheinost et al., 2006 ; ATR-IR, McComb et al., 2007). 
Les surfaces des (hydr)-oxydes ne sont pas seulement responsables de la sorption de 
l’antimoine aqueux mais accélèrent également les cinétiques d’oxydation de SbIII (Belzile et 
al., 2001; Leuz et al., 2006). La sorption sur les argiles impliquerait quant à elle des 
complexes de sphère externe et serait moindre en comparaison de celle sur le (hydr)-oxydes 
(Blay, 2000). 
Les acides humiques, qui représentent la majeure fraction de la matière organique 
naturelle (Tipping, 2002), sont des complexants de l’antimoine en solution aqueuse, tant SbIII 
que SbV, et les affinités sont dépendantes du pH (Buschmann et Sigg, 2004 ; Tella et 
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Pokrovski, 2009 ; chapitre 4). De plus, ils présentent de fortes affinités pour les surfaces 
minérales avec lesquelles ils forment des complexes de sphère interne (e.g., kaolinite, Saada 
et al., 2003 ; goethite, Saito et al., 2004 ; hématite, Ko et al., 2007). Beaucoup d’études 
rapportent l’adsorption d’éléments traces à la surface d’(hydr)-oxydes ou d’argiles en 
présence d’acides humiques (e.g., pour l'arsenic, Redman et al., 2002; Saada et al., 2003; Ko 
et al., 2007).L’adsorption de la MO sur les surfaces minérales peut modifier les affinités de la 
surface pour un élément soit par l’occupation des sites de surface, soit par la complexation 
aqueuse de l’élément trace. De plus, l’effet de la MO sur l’adsorption de l’élément peut 
dépendre de l’ordre de mise en contact dans le système ternaire, surface -MO-élément (e.g., 
Liu et Gonzalez, 1999 ; Ko et al., 2007).  
A notre connaissance, aucune étude n’existe sur les effets de la MO dissoute sur 
l’adsorption de Sb sur des surfaces minérales. Par conséquent, l’objectif de cette partie de 
thèse est d’étudier l’adsorption de l’antimoine, tant SbIII que SbV, à la surface de la goethite en 
présence d’acide humique. Pour cela nous avons réalisé des expériences d’adsorption en 
réacteurs fermés à différents pH, en présence ou non de matière organique et en variant 
l’ordre de mise en contact dans le système ternaire surface-MO-Sb. Etant donné la très grande 
complexité des phénomènes engendrés en présence d’acides humiques, nous avons également 
réalisé des expériences d’adsorption en présence d’acide oxalique, un ligand organique simple 
connu pour complexer fortement SbIII et SbV en phase aqueuse (Tella et Pokrovski, 2009 ; 
chapitre 4) et qui présente également de fortes affinités pour les sites de surface de la goethite 
(e.g., Filius et al., 1997; Axe et al., 2006). Les expériences mises en œuvre sont décrites en 
détail dans le chapitre 2.4.3, et leurs principaux résultats sont décrits ci-dessous. 
 
6.2. Adsorption « simple » à la surface de la goethite 
 
6.2.1. Adsorption de l’oxalate 
L’adsorption de l’oxalate à la surface de la goethite que nous avons mesurée est 
constante de pH 3 à 5, puis décroît pour être non détectable à pH>7,5 (Fig. 6-1). Ces 
variations sont en accord dans la limite de nos incertitudes avec les données présentes dans la 
littérature (Filius et al., 1997; Axe et al., 2006). Il faut noter que ces fortes incertitudes sont 
dues au fait que la faible quantité d’oxalate adsorbé (<10% de l’oxalate total) est proche de la 
limite de détection par dosage du COD. Quoi qu’il en soit, d’après la densité maximale 
d’adsorption de l’oxalate à la surface de la goethite (2,2 µmol.m-², Mesuere et Fish, 1992) la 
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saturation des sites de surface est bien atteinte lors de nos expériences de pH~3 à ~5. Par 
conséquent, lorsque la surface sera mise en contact avec de l’antimoine, les sites de surface de 
la goethite seront occupés par des molécules d’oxalate, de pH ~3 à ~5. 
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Fig. 6-1. Effet du pH sur l’adsorption de l’oxalate à la surface de la goethite ; [Oxa] = 1.10-3 m, 
[goethite] = 0,5 g.L-1, force ionique = 0,01 m (KNO3), et comparaison avec les données de la 
littérature. 
 
6.2.2. Adsorption de l’acide humique 
Les variations de l’adsorption de l’acide humique mesurées dans nos expériences en 
fonction du pH sont représentées sur la figure 6-2. L’adsorption est très dépendante du pH, 
avec une décroissance rapide avec dernier, comme communément observé pour l’adsorption 
de matière organique sur les surfaces d’oxydes (e.g., Weng et al., 2006).  
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Fig. 6-2. Effet du pH sur l’adsorption de l’acide humique à la surface de la goethite mesurés dans cette 
étude ; [HA] = 400 mg.L-1, [goethite] = 0,5 g.L-1, force ionique = 0,01 m (KNO3). 
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La densité maximale d’adsorption de la MO à la surface d’oxydes est très variable 
selon le type de MO, mais les isothermes d’adsorption de substances humiques sur de la 
goethite sont de type Langmuir et indiquent que la saturation des sites de surface est atteinte 
pour des concentrations en solution <0,1 g.L-1 de COD, quel que soit le pH (0,3 à 4,3 mg de 
MON.m-2, Saito et al., 2004, références therein). Par conséquent, nos conditions 
expérimentales permettent bien d’atteindre la saturation des sites de surface de la goethite par 
l’acide humique et lorsque la surface sera mise en contact avec de l’antimoine, les sites de 
surface de la goethite seront occupés par des molécules d’acide humique, pour des 
expériences en milieu acide (pH~3-5). Au contraire, à pH>6, ces sites seront libres de toute 
molécule organique. 
 
6.2.3. Adsorption de l’antimoine 
Nos résultats montrent que la sorption de SbV inorganique (KSb(OH)6) à la surface de 
la goethite dépend fortement du pH et diminue de pH~3 à pH~9 (Fig. 6-3). Ces variations sont 
en bon accord avec celles décrites dans la littérature, à savoir une constance de l’adsorption de 
pH 3 à 6 puis une décroissance jusqu’à devenir négligeable en conditions alcalines (Leuz et 
al., 2006). La densité maximale de sites de surface est de 4.10-6±0,3.10-6 mol.m-2 à pH~3 donc 
d’après nos quantités de SbV adsorbé, nos conditions expérimentales permettent d’atteindre la 
saturation des sites de surface à pH~3. 
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Fig. 6-3. Effet du pH sur l’adsorption de SbV et SbIII à la surface de la goethite ; [SbV] = 8,2.10-5 m, 
[SbIII] = 3,3.10-5 m, [goethite] = 0,5 g.L-1, force ionique = 0,01 (KNO3). Les symboles noirs 
proviennent des résultats de Leuz et al. (2006) pour des conditions expérimentales similaires. Les 
lignes en pointillés sont présentes seulement pour une meilleure clarté visuelle des variations. 
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 Pour SbIII, nos résultats montrent une adsorption à la surface de la goethite voisine de 
70% de l’antimoine total de pH 3 à 9 (Fig. 6-3). Cette constance est due à la spéciation 
aqueuse de SbIII qui est dominée par l’espèce 03Sb(OH)  dans cette gamme de pH. Les analyses 
de l’état d’oxydation de Sb indiquent que 30% de Sb en solution en fin d’expérience sont du 
SbV. Par conséquent, l’adsorption de SbIII à la surface de la goethite induit partiellement son 
oxydation et SbV, qui présente une affinité inférieure à celle de SbIII, est désorbé et se retrouve 
en phase aqueuse. Dans des études précédentes, l’oxydation de SbIII induisait une diminution 
de la quantité de SbIII adsorbé à la surface de la goethite (Leuz et al., 2006), alors que dans 
notre travail l’oxydation de SbIII n’a eu aucun effet sur la quantité adsorbé à la surface de la 
goethite avec nos conditions expérimentales. Cette différence est facilement explicable à 
partir des concentrations aqueuses résiduelles en SbIII après adsorption et oxydation. En effet, 
nos quantités d’antimoine adsorbé représentent 70% de l’antimoine total et par conséquent la 
quantité de SbIII aqueux résiduel après adsorption et oxydation (20% de Sb total et 70% du Sb 
aqueux) est suffisante pour compenser le désorption de SbV et occuper les sites de surface 
laissés vacants. En revanche, lors des études précédentes, SbIII aqueux représentait moins de 
5% de Sb total et par conséquent aucune adsorption de SbIII ne pouvait se produire après la 
désorption de SbV (Leuz et al., 2006). 
 
6.3. Adsorption de Sb à la surface de la goethite en présence d’acide 
oxalique 
 
6.3.1. Adsorption des complexes Sb-Oxa sur la goethite 
D’après nos expériences, la présence d’acide oxalique en solution inhibe l’adsorption 
de SbIII et de SbV à la surface de la goethite, fortement à pH~3 puis les effets s’estompent 
lorsque le pH augmente (Fig. 6-4). D’après les stabilités des complexes organiques de SbIII et 
SbV avec l’oxalate déduites dans nos études (Tella et Pokrovski, 2009 ; chapitre 4), la 
concentration en acide oxalique est suffisante pour assurer une complexation aqueuse ~80% 
pour les deux états d’oxydation à pH~3, puis la contribution des complexes organiques dans 
la spéciation aqueuse de l’antimoine diminue de pH neutre à basique. Par conséquent, 
l’inhibition de l’adsorption de l’antimoine est corrélée avec la présence de complexes 
organiques Sb-Oxa (Fig 6-4).  
Il faut toutefois noter qu’un autre paramètre peut influencer l’adsorption de 
l’antimoine dans ces expériences : l’adsorption de l’oxalate lui-même à la surface de la 
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goethite. En effet, la concentration en oxalate est de 3 ordres de grandeur supérieure à celles 
de SbV et SbIII. Par conséquent, il existe un large excès d’oxalate en solution qui pourrait 
favoriser l’adsorption de l’oxalate à la surface de la goethite préférentiellement à celle de Sb. 
Etant donné que les effets du pH sont similaires pour l’adsorption de l’oxalate et la 
complexation aqueuse de SbIII et SbV, il est très difficile de conclure avec certitude sur l’effet 
de la présence de complexes organiques aqueux de Sb sur son adsorption à la surface de la 
goethite. Des expériences d’adsorption à plus faible concentration en oxalate pourrait 
éventuellement éclaircir ce point. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Fig. 6-4. Effet de l’acide oxalique, aqueux ou adsorbé, sur l’adsorption de Sb à la surface de la 
goethite, [SbV] = 8,2.10-5 m, [SbIII] = 3,3.10-5 m, [goethite] = 0,5 g.L-1, force ionique = 0,01 (KNO3). 
Sb(aq)-goethite = adsorption simple de Sb correspondant à la figure 6-3. (Sb-Oxa)aq-goethite = 
adsorption de Sb complexé en phase aqueuse par l’acide oxalique, [Oxa] = 1.10-3 m. Sb(aq)-(Oxa-
goethite) = adsorption de Sb en présence d’acide oxalique adsorbé, la quantité d’acide oxalique 
initialement adsorbé correspond à la figure 6-1. 
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Par conséquent, dû au nombre limité de ces premières expériences d’exploration, nous 
ne pouvons pas savoir quel phénomène est majoritairement à l’origine de l’inhibition de 
l’adsorption de Sb. Etant donné qu’il existe des modèles à triple couche diffuse tant pour 
l’adsorption de SbV (Leuz et al., 2006) que pour l’oxalate (e.g., Mesuere et Fish, 1992) et que 
les constantes de complexation aqueuse de l’antimoine avec l’acide oxalique sont bien 
définies (chapitre 4), une modélisation des phénomènes d’adsorption en termes de spéciation 
surfacique permettrait de mieux comprendre les mécanismes d’inhibition de l’adsorption de 
l’antimoine.  
 
6.3.2. Adsorption en présence d’acide oxalique adsorbé sur la goethite 
D’après nos résultats, la saturation des sites de surface par l’oxalate induit des 
conséquences différentes sur l’adsorption de l’antimoine selon son degré d’oxydation (Fig. 6-
4.). En effet, il y a inhibition de SbIII à pH~3, qui décroît avec le pH, et pas d’effet sur 
l’adsorption de SbV. Cette différence est probablement due à la plus grande affinité de SbV 
pour la surface de la goethite à pH acide qui induit la désorption de l‘oxalate alors que ce 
phénomène ne se produit pas en présence de SbIII dont l’adsorption est moins inhibée en 
conditions alcalines lorsque l’affinité de l’oxalate pour la surface est moindre (Fig. 6-4). 
 
6.3.3. Effet de l’ordre de mise en contact des phases dans le système 
Oxalate-goethite-Sb(aq) 
D’après nos résultats, l’effet de l’acide oxalique sur l’adsorption de SbV dépend 
fortement de l’ordre de mise en contact des phases dans le système « Oxa-goethite-Sb ». En 
effet, la présence d’acide oxalique aqueux inhibe l’adsorption de SbV à pH~3 alors que une 
saturation de la surface par l’oxalate n’affecte pas son adsorption. En revanche, quel que soit 
l’ordre de mise en contact, la présence d’acide oxalique inhibe l’adsorption de SbIII de pH 3 à 
7. La comparaison de ces effets de l’ordre de mise en contact sur l’adsorption de Sb va nous 
permettre d’établir un classement de l’affinité des espèces pour la surface de la goethite, 
exprimée en fonction de la quantité adsorbée lors de nos expériences. 
Tout d’abord, la probable réversibilité de la sorption de l’oxalate à la surface de la 
goethite en présence de SbV et qui n’a pas été observée en présence de SbIII à pH~3, nous 
indiquerait que SbV a plus d’affinité pour la surface de la goethite que l’oxalate, qui présente 
lui-même une plus forte affinité que SbIII. Par conséquent, nous pouvons affirmer que 
l’affinité pour la surface de la goethite suit l’ordre SbV >Oxa >SbIII à pH~3. En revanche, en 
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présence simultanée d’antimoine et d’oxalate en solution, deux phénomènes pouvant être en 
compétition, la complexation aqueuse de Sb avec l’acide oxalique et l’adsorption de l’oxalate, 
rend les conclusions moins certaines. Pour SbV, étant donné que l’inhibition n’a lieu qu’en 
présence des complexes organiques à pH~3 en solution, on peut penser que ces complexes 
sont moins adsorbés que l’espèce inorganique −6Sb(OH) . Il en résulte donc l’ordre suivant : 
SbV>SbV-Oxa>Oxa à pH~3. Pour SbIII, bien que son adsorption diminue en présence 
d’oxalate aqueux ou adsorbé, il existe des différences quantitatives selon l’ordre de mise en 
contact dan le système « Oxa-goethite-SbIII ». En effet, l’inhibition est plus importante en 
présence d’oxalate adsorbé à la surface qu’avec un complexe SbIII-Oxa en solution. Ainsi 
l’affinité des espèces de SbIII et d’oxalate est telle que Oxa>SbIII-Oxa>SbIII à pH~3. 
En résumé, à pH~3, l’affinité pour la surface de la goethite suit le classement 
SbV>SbV-Oxa>Oxa>SbIII-Oxa>SbIII. Puis, plus le pH devient basique, plus les affinités de 
l’oxalate et de SbV diminuent et les complexes organiques deviennent minoritaires dans la 
spéciation de l’antimoine. Ainsi à pH~6, l’ordre reste identique avec des différences moins 
marquées et à pH>8, la seule espèce considérablement adsorbée est l’espèce hydroxylée 
0
3Sb(OH) , donc Sb
III>SbV. 
 
6.4. Adsorption à la surface de la goethite en présence d’acide humique 
Nos expériences montrent qu’il existe une inhibition très marquée de l’adsorption de 
SbV quel que soit le pH et en présence d’acide humique aqueux ou adsorbé à la surface de la 
goethite (Fig. 6-5). D’après nos études des interactions de Sb aqueux avec des acides 
humiques (chapitre 4), la complexation aqueuse de SbV avec l’acide humique Fluka est 
supérieure à pH~3 qu’à pH>6. Par conséquent, l’inhibition de l’adsorption de SbV en présence 
d’acide humique en phase aqueuse n’est pas liée seulement à la complexation aqueuse de SbV 
avec l’acide humique. Or, les concentrations en COD sont largement supérieures à celles en 
SbV ce qui favorise thermodynamiquenment l’adsorption de l’acide humique à la surface de la 
goethite. L’inhibition serait donc due majoritairement à l’adsorption de l’acide humique. Les 
similitudes des résultats dans les systèmes (SbV-Hum)aq-goethite et (Hum-goethite)-SbV(aq) 
sont en accord avec cette conclusion. Pour SbIII, les résultats d’adsorption en présence d’acide 
humique adsorbé à la surface de la goethite impliquent des conclusions similaires, à savoir 
une inhibition de son adsorption importante et relativement constante dans une large gamme 
de pH, de 3 à 9 au moins.  
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Fig. 6-5. Effets de l’acide humique, aqueux ou adsorbé, sur l’adsorption de l’antimoine à la surface de 
la goethite, [SbV] = 8,2.10-5 m, [SbIII] = 3,3.10-5 m, [goethite] = 0,5 g.L-1, force ionique = 0,01 (KNO3). 
Sb(aq)-goethite = adsorption simple de Sb correspondant à la figure 6-3. (Sb-Hum)aq-goethite = 
adsorption de Sb complexé en phase aqueuse par l’acide humique, [COD] = 0,4 g.L-1. Sb(aq)-(Hum-
goethite) = adsorption de Sb en présence d’acide humique adsorbé, la quantité d’acide humique 
initialement adsorbé correspond à la figure 6-2. 
 
Il faut cependant noter que l’adsorption de l’acide humique est fonction du pH et 
décroît lorsque ce dernier augmente jusqu’à une adsorption négligeable à pH > 9 (Fig. 6-2). 
Or nous observons une inhibition de l’adsorption de Sb tout aussi importante quel que soit le 
pH. Une des explications pourrait être le caractère plus ou moins expansif des molécules 
d’acide humique en fonction pH (Tipping, 2002). En effet, pour des pH basiques, l’adsorption 
de l’acide humique est moindre en comparaison des pH acides, mais étant donné que les 
molécules d’acide humique sont plus volumineuses, le recouvrement de la surface de la 
goethite peut être plus efficace ce qui limiterait l’accessibilité de Sb aux sites de surface. 
 En conclusion, nos expériences nous permettent de conclure que la présence d’acide 
humique inhibe l’adsorption de SbV et SbIII à la surface de la goethite par une saturation ou un 
 SbV(aq)-goethite 
 (SbV-Hum)aq-goethite 
 SbV(aq)-Hum-goethite) 
 SbIII(aq)-goethite 
 SbIII(aq)-(Hum-goethite) 
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recouvrement des sites de surface par les molécules organiques. En revanche nous ne pouvons 
pas conclure sur le rôle des complexes aqueux Sb-Hum qui semblent largement minoritaires.  
 
D’après nos résultats l’acide oxalique est un bon ligand organique modèle pour 
estimer l’inhibition de l’adsorption de SbIII à la surface de la goethite à pH~3 en présence 
d’acide humique. Cependant, les phénomènes de sorption de l’acide humique étant souvent 
irréversibles (Gu et al., 1994) contrairement à l’oxalate. Par conséquent, l’adsorption 
d’oxalate sous-estime l’effet que pourrait avoir une adsorption de MON naturelle sur la 
rétention de SbV par les surfaces minérales. Il existe également de grandes différences 
quantitatives de l’inhibition entre l’oxalate et l’acide humique, probablement à cause de la 
différence de taille des deux types de molécules organiques, qui influent fortement sur le 
recouvrement de la surface qui contrôle l’accès de l’antimoine. Toutefois, il faudrait réaliser 
des expériences similaires avec d’autres ligands organiques simples, présentant une affinité 
pour la surface de la goethite et complexants de Sb pour des conditions plus alcalines, tels que 
les polyols par exemple. 
 
6.5. Conclusions 
La présence d’acide humique inhibe l’adsorption de SbIII et SbV à la surface de la 
goethite quel que soit le pH et l’ordre de mise en contact des phases dans le système MO-
goethite-Sb. L’acide oxalique est un bon ligand organique modèle de l’acide humique à pH~3 
mis à part le caractère réversible de son adsorption en présence de SbV qui induit une sous-
estimation des effets de la MON qui s’adsorbe irréversiblement. L’inhibition semble 
essentiellement due à l’adsorption de la MO à la surface de la goethite à pH acide et au 
caractère expansif des molécules d’acide humique à pH basique qui recouvriraient la surface 
en rendant les sites inaccessibles pour Sb. Il est difficile d’estimer l’effet de la complexation 
aqueuse de Sb par la MO et des expériences à faible teneur en acide oxalique seraient 
souhaitables ainsi qu’avec des ligands organiques qui complexent Sb en conditions alcalines, 
comme le catechol. 
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Conclusions générales et perspectives 
 
Ce travail avait pour principal objectif d’identifier et de quantifier de manière 
systématique les facteurs physico-chimiques qui contrôlent le comportement de l’antimoine en 
présence de matière organique dans les systèmes aquatiques de surface. 
 
Nos résultats montrent que SbIII et SbV forment, avec des ligands organiques, dans la 
gamme de pH des eaux naturelles, des complexes stables avec de type bidendate avec deux 
fonctions adjacentes carboxyliques, hydroxy-carboxyliques ou alcooliques du ligand. Pour 
établir de tels complexes, SbIII augmente sa coordinence de 3 à 4 alors que SbV conserve la 
coordinence 6, typique de ses espèces hydroxylées. Comme la plupart des métaux et 
métalloïdes ne forment des complexes chélates avec des ligands organiques que lorsqu’ils sont 
en coordinence 6 (e.g., Pokrovski et Schott, 1998, Lemarchand et al., 2005), cette coordinence 
devrait favoriser la complexation de SbV avec la matière organique. Cependant, différemment 
des métaux dont la spéciation inorganique en solution est dominée par des cations et espèces 
hydroxylées positivement chargés, le caractère anionique de la principale espèce hydroxylée de 
SbV, −6Sb(OH) , rend faibles ses interactions avec les anions organiques. Les forces 
électrostatiques l’emportent donc sur l’affinité structurale de SbV pour les ligands organiques. 
Ce raisonnement s’accorde avec la stabilité plus faible des complexes organiques de SbV que 
celle de leurs analogues de SbIII dans la gamme de pH des eaux naturelles, déduite de nos 
expériences de solubilité, potentiométrie et dialyse. 
En conclusion, la MON dissoute et particulaire peut engendrer des modifications dans le 
comportement de SbIII aqueux dans les eaux naturelles alors que pour SbV des interactions avec 
les surfaces minérales (oxy/hydroxydes de fer essentiellement) contrôlent largement sa 
mobilité. Il faut noter toutefois qu’en conditions acides, par exemple dans des systèmes 
aquatiques impactés par des drainages miniers acides, la MON, tant dissoute que particulaire, 
peut impacter fortement le transport aqueux de SbV. Enfin, d’après nos résultats, la présence de 
MON dissoute inhibe l’adsorption de Sb, dans ses deux états d’oxydation, à la surface de la 
goethite. 
 
Notre travail qui a principalement été centré sur les ligands organiques carboxyliques, 
hydroxy-carboxyliques, polyols a permis de déterminer que les fonctions oxygénées de la MON 
complexent fortement SbIII et SbV dans une large gamme de pH. Bien que ces fonctions soient 
dominantes dans la MON, les groupements mineurs azotés (amine/amide) et soufrés (thiols…) 
pourraient être potentiellement importants pour Sb et d’autres métaux et métalloïdes qui ont 
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une forte affinité chimique pour l’azote (e.g., SbV, Cu, Ni) et le soufre réduit (e.g., SbIII, Cd, 
Hg, Pb…). Par conséquent, une étude systématique de complexation de Sb avec des ligands 
organiques simples de type thiol et amide, ainsi qu’avec des acides humiques présentant des 
compositions élémentaires différentes, serait un bon complément à notre travail. De plus, une 
telle étude pourrait permettre de mieux comprendre les mécanismes d’interaction de Sb avec les 
organismes vivants. 
 
Dans ce travail nous avons combiné différentes techniques expérimentales et 
spectroscopiques pour combler mutuellement leurs inconvénients et mettre en valeur leurs 
avantages respectifs et ainsi aboutir à des conclusions nouvelles sur la stabilité et la structure 
des complexes organiques de Sb avec des ligands organiques simples. Ce travail a démontré la 
complémentarité et l’efficacité de ces techniques pour étudier la spéciation aqueuse des 
métalloïdes en présence de matière organique. Les résultats que nous avons obtenus montrent 
que la spéciation d’un élément en présence de MON peut être approximée en utilisant des 
ligands organiques simples possédant des groupes fonctionnels analogues à ceux de la MON. 
Cette approche permet d’évaluer l’impact de la MON sur le transport des métalloïdes mais ces 
évaluations doivent toutefois être prises avec précaution et doivent être confrontées à des 
mesures directes avec des acides humiques et des analyses dans des eaux naturelles de la 
fraction des métaux et métalloïdes complexée. 
Par conséquent, des études de cas naturels concrets permettraient de vérifier nos 
prédictions des taux de complexation entre la MON et l’antimoine aux différents degrés 
d’oxydation. Il existe cependant une forte contrainte analytique à de telles études car il est 
difficile avec les techniques actuelles de déterminer par mesure directe l’état d’oxydation de Sb 
associé à la MON. En effet, les traitements physiques ou chimiques des échantillons naturels 
complexes peuvent modifier l’état d’oxydation de Sb. En outre, les mesures spectroscopiques in 
situ (e.g., XAS, XPS, RMN) ne sont pas suffisamment sensibles pour déceler la fraction 
organique des métaux qui est souvent minoritaire. Par conséquent, un des défis futurs serait le 
développement de techniques analytiques ou spectroscopiques permettant la détermination de 
l’état d’oxydation des éléments dans leur fraction associée à la MON. 
 
Une des applications intéressantes de ce travail qui pourrait bénéficier de la 
connaissance de la spéciation aqueuse et surfacique de Sb et de ses interactions avec la MO est 
la géochimie isotopique. Durant cette thèse, nous avons eu la possibilité de réaliser les 
premières mesures du fractionnement isotopique de Sb entre ces isotopes 121 et 123 lors de 
Conclusions générales et perspectives 
 
leurs interactions avec des matrices inorganiques et organiques. Ces premiers résultats montrent 
une différence de fractionnement isotopique de Sb, du même ordre de grandeur pour SbIII que 
pour SbV, selon qu’il subisse des interactions inorganiques (adsorption à la surface de la 
goethite) ou organiques (complexation avec un acide humique). Les lois de fractionnement en 
fonction de la spéciation organique de Sb qui peuvent être déduites de ces études sur des 
systèmes modèles pourront, à terme, être appliquées pour tracer, à partir des signatures 
isotopiques de Sb dans les eaux et sédiments, les processus et sources impliquant la matière 
organique. 
 
A l’issue ce notre étude, on peut citer une problématique générale à la géochimie et la 
chimie des métalloïdes (As, B, Ge, Si, Sb). Si on compare le comportement des différents 
métalloïdes en présence de matière organique et, en particulier, leur complexation avec les 
ligands organiques simples, on remarque de très grandes disparités de comportement selon le 
métalloïde et les degrés d’oxydation de ses formes. Ainsi, une des grandes perspectives de la 
géochimie et chimie organique des métalloïdes sera de comprendre et rationaliser ces 
différences de comportement. En particulier, une étude approfondie des structures de chaque 
métalloïde dans ses espèces hydroxylées et dans ses complexes organiques, couplée à des 
calculs ab initio des géométries des liaisons et énergies d’interaction, permettrait d’évaluer 
l’incidence des contraintes structurales sur les interactions des métalloïdes avec la matière 
organique. 
 
Enfin, les progrès actuels dans le développement des sources laser et synchrotron 
permettent aujourd’hui des avancées impressionnantes des techniques spectroscopiques (XAS, 
XRF, Raman, XPS). Entre autres, un des principaux défis de ces techniques, notamment pour 
les Sciences de la Terre, est de réduire la taille du faisceau tout en conservant le flux et la 
sensibilité, nécessaire à la détection des éléments aux teneurs naturelles dans des matrices 
minérales, organiques et biologiques qui sont généralement très hétérogènes même à l’échelle 
microscopique. Par conséquent, après ce travail de thèse j’aimerais beaucoup m’investir dans le 
développement et l’utilisation de ces méthodes révolutionnaires afin d’étudier, par µ-XAS et 
d’autres méthodes spectroscopiques, la distribution et les formes chimiques et structurales des 
métaux et des métalloïdes, à l’échelle micro- et nanoscopique, dans des échantillons naturels de 
sols et de matière organique et biologique. 
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Solubility of senarmontite (Sb2O3, cubic) in pure water and NaCl–HCl aqueous solutions, and local atomic structure around antimo-
ny in these fluids were characterized using in situ X-ray absorption fine structure (XAFS) spectroscopy at temperatures to 450 C and
pressures to 600 bars. These experiments were performed using a new X-ray cell which allows simultaneous measurement of the absolute
concentration of the absorbing element in the fluid, and atomic environment around the absorber. Results show that aqueous Sb(III)
speciation is dominated by the SbðOHÞ3

complex in pure water, mixed Sb-hydroxide-chloride complexes in acidic NaCl–HCl solutions
(2 m NaCl–0.1 m HCl), and by Sb-chloride species in concentrated HCl solutions (3.5 m HCl). Interatomic Sb–O and Sb–Cl distances in
these complexes range from 1.96 to 1.97 A˚ and from 2.37 to 2.47 A˚, respectively. These structural data, together with senarmontite sol-
ubility determined from XAFS spectra, were complemented by batch-reactor measurements of senarmontite and stibnite (Sb2S3, rhom-
bic) solubilities over a wide range of HCl and NaCl concentrations from 300 to 400 C. Analysis of the whole dataset shows that Sb(III)
speciation in high-temperature moderately acid (pH > 2–3) Cl-rich fluids is dominated by mixed hydroxy-chloride species like
Sb(OH)2Cl and Sb(OH)3Cl, but other species containing two or three Cl atoms appear at higher acidities and moderate temperatures
(6300 C). Calculations using stability constants retrieved in this study indicate that mixed hydroxy-chloride complexes control antimo-
ny transport in saline high-temperature ore fluids at acidic conditions. Such species allow for a more effective Sb partitioning into the
vapor phase during boiling and vapor–brine separation processes occurring in magmatic-hydrothermal systems. Antimony hydroxy-
chloride complexes are however minor in the neutral low- to moderate-temperature solutions (6250–300 C) typical of Sb deposits
formation; the antimony speciation in these systems is dominated by Sb(OH)3 and potentially Sb-sulfide species.
 2006 Elsevier Inc. All rights reserved.1. Introduction
This study is aimed at better quantifying the identity,
stability and structure of antimony (Sb) aqueous complexes
responsible for the transport of this element by high-tem-
perature geological fluids. Although antimony is a trace
element on the Earth, with an average continental crust
abundance of 0.2 part per million (ppm) and typical con-
centrations of less than 0.001 ppm in non-polluted surficial0016-7037/$ - see front matter  2006 Elsevier Inc. All rights reserved.
doi:10.1016/j.gca.2006.06.1549
* Corresponding author. Fax: +33 0 5 61 33 25 60.
E-mail address: pokrovsk@lmtg.obs-mip.fr (G.S. Pokrovski).waters (e.g., Filella et al., 2002; Rudnick and Gao, 2003;
references therein), this element is easily mobilized by
high-temperature hydrothermal fluids, attaining concentra-
tions of tens to hundreds ppm as inferred from analyses of
fluid inclusions and modern hydrothermal sources (e.g.,
Aude´dat et al., 2000; Simmons and Browne, 2000). This
fluid enrichment, also typical for other chemically similar
metalloids (e.g., As, Ge and Se), renders antimony an
important constituent of hydrothermal–volcanic ore depos-
its. In hydrothermal environments, Sb forms its own sulfide
minerals such as stibnite (Sb2S3) and numerous Cu–Ag–
Pb–As sulfosalts, or enters as a minor component into
Antimony speciation in saline hydrothermal fluids 4197arsenopyrite, galena, pyrite, chalcopyrite or sphalerite at
levels up to several percent (e.g., Boyle and Jonasson,
1984; Abraitis et al., 2004). The most interesting feature
of Sb hydrothermal behavior is its close association with
precious and technologically important metals like Au,
Ag, W, Pt, Pd and U in many types of mineral deposits
(e.g., Boyle and Jonasson, 1984; Mernagh et al., 1994;
Cook, 1996). Thus, knowledge of Sb aqueous speciation
in ore-forming fluids and precipitation conditions of its sol-
id phases is essential for both the use of Sb as an indicator
in geochemical exploration, and the optimisation of hydro-
metallurgical processes of precious metals extraction from
Sb-bearing ores and subsequent treatment and storage of
Sb wastes (e.g., Ashley et al., 2003; Wilson et al., 2004).
Another very promising feature of Sb geochemistry is large
isotope variations discovered recently owing to the
advances in multiple-collector inductively coupled plasma
mass spectroscopy. For example, hydrothermal sulphide
deposits exhibit a surprisingly wide range of 123Sb/121Sb
compositions, up to 18 e units (e123Sb = 10,000 ·
{[123Sb/121Sb]sample/[
123Sb/121Sb]standard  1}), whereas in
surface environments or magmatic rocks 123Sb/121Sb varia-
tions do not exceed 3–5 e units (Rouxel et al., 2003). This
can make Sb a potential geochemical tracer of both
water–rock interactions and fluid sources. Knowledge of
Sb oxidation state and identity and stability of its species
in the fluid is a first requisite to interpreting Sb isotope sig-
natures in hydrothermal systems.
Although pentavalent antimony, SbV, predominates in
surficial environments, trivalent SbIII is often present in sig-
nificant amounts (see Filella et al., 2002; for a review). With
increasing temperature and depth, SbIII becomes by far the
dominant oxidation state in volcanic and magmatic–hydro-
thermal fluids (Spycher and Reed, 1989; Zotov et al., 2003).
On the basis of many solubility studies of SbIII oxide and
sulphide solids, aqueous hydroxide and sulphide complexes
are believed to be the main Sb species in hydrothermal
environments. Despite the somewhat uncertain stoichiome-
tries for sulphide complexes which range from monomers
to dimers according to different studies (e.g., Krupp,
1988; Spycher and Reed, 1989; Wood, 1989; Zotov et al.,
1995), the majority of authors agree that sulfide species
dominate only in H2S-rich (>0.01–0.1 m) low-to-moderate
temperatures (<200–250 C) solutions of neutral-to-alka-
line pH (Zotov et al., 2003; references therein). In most
high-temperature hydrothermal fluids, the neutral SbIII
hydroxide, Sb(OH)3, whose thermodynamic properties
are well known to at least 450 C, is believed to be largely
responsible for Sb transport in a wide pH range (Zotov
et al., 2003; references therein).
Most of these works, however, dealt with dilute solu-
tions, often free of chloride, the major constituent of
high-temperature fluids. In fact, it is well known from
numerous ambient-temperature chemical studies (see Filel-
la et al., 2002; for a review), and recent EXAFS measure-
ments at elevated temperatures (Oelkers et al., 1998), that
in concentrated HCl solutions (2–10 mol/kg), SbIII doesexhibit a strong chemical affinity for the Cl ligand by
forming a range of chloride complexes, from SbCl2+ to
SbCl6
3, leading to enhanced solubilities of Sb solids. De-
spite the little relevance of these extremely acid solution
compositions for natural environments, these data may
also imply significance of Sb–Cl interactions in natural sal-
ine waters. Surprisingly, very few and rather contradictory
studies exist about Sb speciation at elevated temperatures
in Cl-rich geological fluids. Ovchinnikov et al. (1982) and
Belevantsev et al. (1998) interpreted their stibnite solubility
experiments in HCl–NaCl solutions from 170 to 300 C by
formation of Sb3+ together with a range of chloride species
from SbCl+ to SbCl4
. In contrast, Wood et al. (1987) ob-
served no changes of stibnite solubility in slightly acidic to
neutral NaCl solutions from 200 to 350 C, which would be
consistent with the predominance of Sb(OH)3. The present
study attempts to resolve these discrepancies and to better
quantify the Sb–Cl interactions in natural chloride-bearing
fluids on the basis of new X-ray absorption fine structure
(XAFS) and solubility measurements.
In the last 15 years, the improvement of synchrotron
sources and progress in high temperature–pressure
(T  P) spectroscopic cell designs have provoked an ‘‘ex-
plosion’’ of X-ray absorption spectroscopy studies of local
atomic structures of metals in high T  P aqueous fluids
(e.g., see Brown and Sturchio, 2002; for a recent review).
These in situ data complemented by ab initio and molecu-
lar dynamics modelling (e.g., Sherman, 2001) provide
unprecedented improvement of our knowledge of metal
complexes stoichiometries and structures in hydrothermal
fluids. However, because XAFS spectroscopy probes an
average atomic environment around the absorbing atom,
in many cases an ambiguity remains as for the true specia-
tion, particularly in the case of a mixture of several com-
plexes with different ligand numbers simultaneously
present in the system. Moreover, owing to its very weak
sensitivity to light atoms like proton, XAFS spectroscopy
is not capable of detecting directly the charge of species
formed through deprotonation/hydrolysis or complexation
reactions. Thus, to derive unambiguously species identities
and distribution from XAFS data in complex high-temper-
ature aqueous systems, information about solubility of sol-
id phases as a function of ligand concentration and/or pH
is often required. High T  P spectroscopic studies com-
bining simultaneous measurement of mineral solubilities
and local atomic structures are still very rare and dealt with
simple systems (e.g., quartz–H2O, Zotov and Keppler,
2002; GeO2–H2O, Pokrovski et al., 2005a).
In this work, we used a recently developed X-ray cell
allowing simultaneous acquisition of XAFS transmission
and fluorescence spectra in solution at high temperature
and pressure to measure both Sb local atomic environment
and senarmontite (Sb2O3, cub.) solubility in the system
H2O–NaCl–HCl to 450 C and 600 bars. These new data
were complemented by classical batch-reactor solubility
measurements of Sb oxides and sulphide in a wide range
of HCl and NaCl concentrations. The results obtained
4198 G.S. Pokrovski et al. 70 (2006) 4196–4214evidence the formation of new mixed Sb hydroxy-chloride
species dominant in ore-forming brines, and provide new
insights into the nature and role of Sb–Cl interactions in
high-temperature geological fluids.
2. Materials and methods
2.1. Experimental samples and conditions
Four XAFS experiments were performed on the follow-
ing systems: Sb2O3(cub.)-pure water (Experiment 1, 250–
400 C, 600 bar), Sb2O3(cub.)–2.3 m1 NaCl–0.1 m HCl
aqueous solution (Experiment 2, 200-450 C, 600 bar; and
Experiment 3–4, 300–400 C, 300 bar), and 0.1 m Sb(III)–
3.5 m HCl aqueous solution (Experiment 5, 30–400 C,
600 bar). Antimony trioxide was a natural cubic polymorph
of Sb2O3 (senarmontite) fromAlgeria forming agglomerates
of octahedral crystals (>2 mm)without detectable impurities
(e.g., S, As < 1 wt%). Crystals were separated by hand,
rinsed with de-ionized water, and passed in an ultrasonic
bath with acetone to remove fine particles.
The XAFS experiments were complemented by three ser-
ies of batch-reactor solubilitymeasurements in the following
systems: (A) Sb2O3 (rhomb., valentinite)–NaClO4–
HClO4 ± NaCl–H2O (60 and 90 C, Psat), (B) Sb2O3
(cub., senarmontite)–NaCl–HCl–H2O (300–400 C, 300–
600 bar), and (C) Sb2S3 (rhomb., stibnite)–NaCl–HCl–
H2O (300–400 C, 150–600 bar). A few runs were also
conducted at 300 C in the system Sb2O3 (cub.)–NaClO4–
HClO4–H2O but they demonstrated Sb oxidation by
perchlorate at this temperature yielding formation of
servantite (Sb2O4, rhomb.) and Cl2(g); they were not consid-
ered in the further analysis. Antimony trioxide used in the
low-temperature runs (system A) was a powder of commer-
cial rhombic polymorph, valentinite (Merck, >99%). For the
high-temperature experiments (system B), this powder was
aged for aweek in contactwithwater at 350 Cand saturated
vapor pressure (Psat) in a titanium autoclave quenched in the
end of the run. At temperatures above 300 C in aqueous
solution, valentinite is expected to transform rapidly into
the thermodynamically stable cubic polymorph, senarmon-
tite (Zotov et al., 2003). During quenching, re-precipitation
of some valentinite could not be avoided however, so that
the resulting solid contained about 10%of the rhombic phase
as detected byX-ray diffraction. The solidwas pressed in pel-
lets for dissolution experiments at 300–400 C. The presence
of minor quantities of metastable valentinite in the solid was
found to have no significant effect on the solubility above
300 Cwhich is controlled by the rapidly forming stable sen-
armontite. The last series of solubility experiments (system
C)was conducted with natural stibnite (Sb2S3, rhomb.) from
the Kadamjai Sb hydrothermal deposit (Tan-Shan Moun-
tains, Turkmenia, Middle Asia). No trace metals like As,1 m denotes molality (i.e., the number of moles of solute per one kg of
water in solution) through the entire article.Cu, Ag, and Pb were detected by electron microprobe
(<0.5–1 wt%). Large stibnite crystals (1–5 cm) were cut in
pieces of 5 mm and cleaned ultrasonically in acetone.
Aqueous solutions for all XAFS and solubility experiments
were prepared from analytical-grade reagents and doubly
de-ionized water.
2.2. XAFS spectra acquisition
XAFS spectra (including the X-ray absorption near edge
structure region orXANES, and the extendedX-ray absorp-
tion fine structure region or EXAFS) of antimony (III) aque-
ous solutions were collected in both transmission and
fluorescence mode at SbK-edge (30.5 keV) over the energy
range 30.3–31.5 keV on BM29 (Filipponi et al., 2000) and
BM30B-FAME (Proux et al., 2005) bending-magnet beam-
lines at the European Synchrotron Radiation Facility
(ESRF, Grenoble, France). The storage ring was operated
at 6 GeVwith a180 mA current. Energywas selected using
either a Si(311) double-crystal monochromator detuned by
30% to eliminate higher order harmonics (on BM29) or a
Si(220) double-crystal monochromator with sagittal focus-
ing (on FAME). Contributions of higher order harmonics
from the Si(220) double-crystal within the FAME optics
configurationdonot exceed 0.1%of the transmitted intensity
in the energy and absorbance ranges of our experiments
(Proux et al., 2006). The beam size was 300 lm horizon-
tal · 500 lm vertical. X-ray photon flux on the sample was
about 1010 photons/s at BM29 and 1012 photons/s at
FAME. Ionization chambers filled with argon gas (BM29)
or silicon diodes collecting scattered radiation from a Kap-
ton foil (FAME) were employed for measuring the intensi-
ties of incident (I0) and transmitted (I1) X-ray beam.
Fluorescence spectra were collected using a Canberra sol-
id-state multi-element germanium detector.
XAFS experiments were carried out using a high tem-
perature-pressure cell developed at the Laboratoire de
Cristallographie (Grenoble) and recently described in detail
elsewhere (Pokrovski et al., 2005a; Testemale et al., 2005).
Briefly, the apparatus consists of an inner polycrystalline-
sapphire or glassy-carbon optical cell heated externally by
Mo electrical resistances and inserted in a high-pressure
steel vessel. The vessel has a water-cooling jacket and three
beryllium windows for X-ray passage. The autoclave is
pressurized by helium gas with low absorption constant
for X-rays. Preliminary experiments in the system Sb2O3
(cub.)–H2O conducted on BM29 employed a polycrystal-
line sapphire inner cell with a sample space connected to
a solution reservoir in the cold zone (see Pokrovski et al.,
2005a; Testemale et al., 2005; for details). This led to
Sb2O3 re-crystallization outside the heated space which
prohibited both accurate solubility measurements and
long-time EXAFS spectra acquisitions necessary to com-
pensate for the low photon flux on BM29 beamline. Conse-
quently, a new internal-cell design which avoids solid
precipitation was developed, and the measurements de-
scribed in this study were performed on FAME beamline.
Antimony speciation in saline hydrothermal fluids 4199The new internal cell consists of a vertically oriented
glassy-carbon tube (external diameter 6 mm, internal
diameter 4 mm) polished inside, and two sapphire coaxial
rods (diameter3.9 mm) inserted into the tube from its both
ends and delimiting the sample space in which experimental
solid and solution were placed (Fig. 1). The volume of the
sample space is about 0.1–0.2 cm3 which corresponds to a
height of 3–6 mm. The sapphire rods have grooves in which
Viton rubber joints are placed allowing the rods to move in
the tube in response to pressure changes like a piston in a syr-
inge. Pressure in the sample space is always balanced with
that of He gas through the pistons. Thus, the optical path
through the vertically oriented cell remains constant at high
T and P owing to the low temperature expansion coefficient
of glassy carbon, and fragile tube walls are never broken by
stress. The temperature in the sample space is maintained
within ±0.2 C by Mo heating resistances and Pt–Pt/Rh
thermocouples connected to a Eurotherm temperature reg-
ulator. Temperature gradients through the sample space do
not exceed 10 C at an experimental temperature of 500 C.
Although the Viton seals are situated outside the heating
zone (at 100–150 C when sample-space temperature is
500 C) to avoid their thermal degradation, the relatively
small ‘dead-volume’ space between rods and tube (<20–
30% of the total volume) effectively hampers both solute dif-
fusion and solid precipitation below or above the hot sample
space. Senarmontite solubility is strongly temperature-de-
pendent, decreasing by more than 3 orders of magnitude
from 400 to 100 C. As a result, after several hours above
300 C in Experiments 2 and 3–4, some minor accumulation
of Sb oxide at the internal side of the carbon tube in front of
the large and colder fluorescence window was observed on
the beam passage, resulting in poor spectra due to contribu-
tions both from the solution and solid. Nevertheless, thisX-ray
I0 I1Transmission, ln I0/I1      
If
Fluorescence, If /I0
Furnace
Glassy-carbon
tube
Solid phase
Helium gas
Helium gas
Sapphire piston
Viton seal
1 cm 
Sample space
Fig. 1. Schematic drawing of the internal part of the X-ray cell used for
XAFS measurements in this study.could easily be overcome by moving the autoclave by 0.1–
0.2 mm closer to the fluorescence detector so that the beam
passes again through the fluid phase only. The present cell
design permits operating up to 500 C and 1000 bar.
Glassy-carbon tube material was found to be extremely
inert at high temperatures in solutions ranging from pure
water to concentrated NaCl–HCl. Dissolution tests in tita-
nium-alloy batch reactors carried out on pieces of glassy
carbon in the presence of Sb2O3 in pure water and HCl–
NaCl aqueous solutions at 400 C showed only weak disso-
lution of carbon (<0.01 mol. of dissolved C per kg of fluid
after a two-week experiment) as determined by weight loss,
and the absence of any redox reactions with antimony as
evidenced by Scanning Electron Microscopy (SEM) of
the solids after experiments.
In XAFS experiments in the presence of solid phase, a
small senarmontite crystal (20–50 mg, <1 mm in height)
was placed at the bottom of the sample space below the
beam passage through the solution (Fig. 1). The initial sol-
id-to-solution mass ratio was about 1:4. Dissolution was
studied at 300 and 600 bar from 150 to 450 C by monitor-
ing the Sb absorption-edge height in transmission mode as a
function of time (see below). Simultaneously, fluorescence
spectra were recorded. In the pure water system (Experi-
ment 1) in which Sb concentrations ranged from 0.01 to
0.1 m, up to 5 scans (of 50 min/scan data collection time)
were collected and then averaged together at each tempera-
ture point after attainment of a steady-state. In the NaCl–
HCl system (Experiments 2 and 3–4) where Sb concentra-
tions were higher than 0.1 m, 2–4 scans were sufficient to
obtain a low-noise EXAFS spectrum exploitable to 10–
12 A˚1 both in fluorescence and transmission modes.
2.3. XAFS data reduction
Data analysis was performed with the Athena and Arte-
mis packages (Ravel and Newville, 2005) based on the
IFEFFIT program (Newville, 2001). Details about the
reduction procedure can be found elsewhere (Pokrovski
et al., 2005a). Briefly, spectra were normalized to the
absorption edge height, background-removed using the
AUTOBK algorithm (Newville et al., 1993), weighted by
kn, where n = 1, 2 or 3, and Fourier filtered over the k
range from 3 to 10–12 A˚1 (depending on signal-to-noise
ratio) to produce radial structure functions (RSF). Fits
were performed in the R-space on both real and imaginary
parts of RSF contributions (Newville, 2001) to obtain the
identity of the backscattering atoms, Sb-neighbor distance
(R), coordination number (N), and the Debye–Waller fac-
tor (r2) for each scattering path (see Tables 1–3). In addi-
tion to these structural parameters, a non-structural
parameter, De, was varied to account for the difference
between the experimental absorption-edge energy and its
estimate made by FEFF. To diminish correlations between
N and r2, and better account for light versus heavy neigh-
bors and multiple scattering paths, fits were performed
simultaneously with k-weighting of 1, 2 and 3. The fitted
Table 3
Antimony(III) local structure in a 2.3 m NaCl–0.11 m HCl aqueous
solution in equilibrium with senarmontite (Sb2O3, cub.) as a function of
temperature and pressure determined by fitting Sb K-edge EXAFS spectra
(Experiments 2 and 3–4)a
T
(C)
P
(bar)
mSb Scattering
atom
N
(atoms)
R
(A˚)
r2
(A˚2)
De
(eV)
R-factor
200 610 0.0090 O 2.2 1.97 0.002 9.2 0.012
Cl 0.5 2.47 0.007
250 610 0.032 O 2.5 1.97 0.003 9.0 0.008
Cl 0.4 2.43 0.008
300 610 0.062 O 2.5 1.97 0.003 9.7 0.006
Cl 0.4 2.41 0.008
350 610 0.114 O 2.2 1.96 0.003 9.0 0.009
Cl 0.4 2.41 0.010
400 610 0.27 O 2.5 1.97 0.003 9.5 0.008
Cl 0.3 2.39 0.010
450 610 0.39 O 2.4 1.97 0.003 9.7 0.008
Cl 0.4 2.37 0.016
400 300 0.26 O 2.1 1.96 0.003 8.6 0.006
Cl 0.4 2.40 0.009
400 280 0.26 O 2.3 1.97 0.003 9.4 0.005
Cl 0.4 2.41 0.009
Error of
EXAFS fit
O ±0.3 ±0.01 ±20%
Cl ±0.2 ±0.02 ±30% ±1.0
For all temperatures the fitted k- and R-ranges were, respectively, 2.6–
11.0 A˚1 and 1.1–2.6 A˚ (not corrected for phase shift).
a See footnote of Table 1.
Table 1
Antimony(III) local structure in pure water in equilibrium with senar-
montite (Sb2O3, cub.) as a function of temperature at 600 bar determined
by fitting Sb K-edge EXAFS spectra (Experiment 1)
T
(C)
mSb Scattering
atom
N
(atoms)
R
(A˚)
r2
(A˚2)
De
(eV)
R-factor
250 0.010 O 3.0 1.961 0.0021 9.2 0.010
300 0.020 O 3.0 1.965 0.0030 9.3 0.006
350 0.043 O 2.9 1.965 0.0032 9.3 0.006
400 0.083 O 2.9 1.964 0.0035 9.2 0.008
Error of
EXAFS fit
±0.3 ±0.010 ±30% ±1.5
Concentrations are expressed in mol/kg of water (mSb); R, antimony-
backscatterrer mean distance; N, number of neighbors; r2, squared
Debye–Waller factor (relative to r2 = 0 adopted in the calculation of
reference amplitude and phase functions by FEFF); De, non-structural
parameter accounting for energy shift between experimental spectrum and
FEFF calculation; R-factor, goodness of the total fit in R-space as
described in FEFFIT (Newville, 2001). For all temperatures the fitted
k- and R-ranges were, respectively, 2.6–11.0 A˚1 and 1.1–2.5 A˚ (not
corrected for phase shift).
Table 2
Antimony(III) local structure in a 0.1 m Sb(III)–3.5 m HCl aqueous
solution as a function of temperature at 600 bar determined by fitting Sb
K-edge EXAFS spectra (Experiment 5)a
T (C) Scattering
atom
N
(atoms)
R
(A˚)
r2
(A˚2)
De
(eV)
R-factor
30 Cl 2.1 2.43 0.005 8.5 0.010
150 Cl 2.1 2.42 0.006 8.4 0.029
200 Cl 2.6 2.42 0.007 8.9 0.015
250 Cl 2.4 2.41 0.007 8.8 0.022
300 Cl 2.5 2.41 0.007 9.2 0.011
400 Cl 3.0 2.39 0.007 9.2 0.003
Error of
EXAFS fit
±0.3 ±0.02 ±30% ±1.0
For all temperatures the fitted k- and R-ranges were, respectively, 3.6–
10.0 A˚1 and 1.2–2.7 A˚ (not corrected for phase shift).
a See footnote of Table 1.
4200 G.S. Pokrovski et al. 70 (2006) 4196–4214values of structural parameters were identical within errors,
with comparable fit qualities at each k-weighting. This is an
additional demonstration of both the validity of the chosen
structural models and the accuracy of the EXAFS back-
ground removal procedures (Ravel and Newville, 2005).
Theoretical backscattering amplitude and phase-shift func-
tions for Sb–O, Sb–H, Sb–Cl, and Sb–Sb single and multi-
ple scattering paths were computed using the FEFF6
ab initio code (Zabinsky et al., 1995), using Sb2O3 and
SbCl3 crystal structures or Sb(O,H,Cl)m–(H2O)n model
clusters. The amplitude reduction factor ðS20Þ was set at
0.95 ± 0.05 as found by fitting spectra of Sb2O3 and SbCl3
solids. The influence of anharmonic disorder in determin-
ing structural parameters was checked using the cumulant
expansion method (e.g., Crozier et al., 1988). The values
of third- and fourth-order cumulants (c3 and c4) found
when fitting the Sb first coordination shell, always
converged to zero within error (±104). The presence ofmultiple scattering (MS) events within the Sb first coordi-
nation shell was also tested using the FEFF code, assuming
local C3 or Td geometries around Sb, as found in the model
compounds investigated. The MS contributions in the
experimental EXAFS spectra of the studied systems were
found to be negligible.
2.4. Determination of dissolved Sb concentration from the
absorption edge height
Dissolved Sb concentrations were determined from the
amplitude of the absorption-edge height over the Sb
K-edge of transmission spectra (Dl) using the following
equation based on the classical X-ray absorption relation
(see Pokrovski et al., 2005a; for details):
CSb ¼ Dl=ðDrSb x MSb d fluidÞ; ð1Þ
where CSb is Sb aqueous concentration (mol kg
1 of solu-
tion), DrSb is the change of the total absorption cross-sec-
tion of Sb over its K-edge (cm2 g1), x is the optical path
length inside the cell (cm), MSb is Sb atomic weight
(0.1218 kg mol1), and dfluid is the density of the aqueous
solution (g cm3) at given temperature and pressure.
The absorption cross-sections for Sb were taken from
the recent compilation of Chantler et al. (2003). These
values are in close agreement, within 2–5% below and
above Sb K-edge, with other databases (e.g., as compiled
in the Hephaestus software; Ravel and Newville, 2005).
Table 4
Antimony aqueous concentrations in equilibrium with senarmontite in
pure water (Experiment 1) and 2.3 m NaCl–0.11 m HCl solution (Exper-
iments 2 and 3–4), and in 3.5 m HCl solution without solid phase
(Experiment 5), derived from the edge height of X-ray absorption spectra
at Sb K-edge as a function of temperature and pressurea
T
(C)
P
(bar)
dfluid
(g/cm3)
Dlb CSb
c
(mol/kg of fluid)
log10 mSb
d
Experiment 1: Sb2O3(cub)–H2O
250 610 0.851 0.012 0.0094 2.03 ± 0.10
300 610 0.789 0.024 0.020 1.70 ± 0.10
350 610 0.713 0.049 0.045 1.35 ± 0.05
400 610 0.615 0.077 0.082 1.08 ± 0.05
Experiment 2: Sb2O3(cub)–2.3 m NaCl–0.11 m HCl
200 610 0.993 0.012 0.0080 2.04 ± 0.10
250 610 0.950 0.041 0.028 1.49 ± 0.10
300 610 0.900 0.075 0.054 1.21 ± 0.05
350 610 0.856 0.153 0.12 0.87 ± 0.05
400 610 0.802 0.278 0.23 0.57 ± 0.07
450 610 0.735 0.363 0.32 0.41 ± 0.10
Experiment 3–4: Sb2O3(cub)–2.3 m NaCl–0.11 m HCl
300 307 0.890 0.107 0.079 1.04 ± 0.10
400 304 0.760 0.253 0.22 0.59 ± 0.10
Experiment 5: 0.1m Sb-3.5m HCl
30 605 1.082 0.162 0.098a 0.950 ± 0.005
150 632 0.978 0.153 0.103 0.93 ± 0.05
200 612 0.966 0.148 0.101 0.94 ± 0.08
250 611 0.900 0.143 0.104 0.92 ± 0.10
300 610 0.844 0.136 0.106 0.92 ± 0.10
400 610 0.691 0.099 0.094 0.97 ± 0.10
300 610 0.840 0.135 0.105 0.92 ± 0.10
200 600 0.966 0.148 0.100 0.94 ± 0.10
150 600 0.978 0.154 0.103 0.93 ± 0.10
a The X-ray beam path inside the cell was set at 0.38 ± 0.02 cm based on
Eq. (1), Sb initial concentration of 0.098 ± 0.001 mol/kg solution, density
of 3.5 m HCl at 30 C/600 bar, and change of antimony total absorption
cross-section, r, over Sb K-edge of 33.84 cm2 g1 (Chantler et al., 2003).
b Height of the absorption jump over Sb K-edge as derived from
transmission XAFS spectra.
c Sb total dissolved concentration (in mol/kg of solution) calculated
using Eq. (1).
d Logarithm of Sb molality (mol/kg H2O). Uncertainties on the values
stem from those associated with the determination of the absorption edge
height, X-ray path length, and solution density (see text).
Antimony speciation in saline hydrothermal fluids 4201The fluid density in the Sb2O3–H2O experiment was cal-
culated using the pressure–volume–temperature (PVT)
properties of pure water (Kestin et al., 1984) and assum-
ing that the low concentrations of dissolved Sb, C and
Al (mSb < 0.1; mC < 0.01; mAl < 0.0001) do not signifi-
cantly modify these properties. This assumption is sup-
ported by recent high-temperature in situ volumetric
measurements on aqueous solutions of antimonious acid
analogs, arsenious and arsenic acids, which show that
density differences between a 0.1 m As solution and pure
water do not exceed 2% of the value in the range
20–350 C (Perfetti, 2003). For the Sb–NaCl–HCl exper-
iments, where Sb dissolved concentrations attain 0.4 m,
the fluid density was calculated using the PVTX proper-
ties of the NaCl–H2O system (Anderko and Pitzer, 1993;
Bakker, 2003) and assuming that a given weight concen-
tration (wt%) of dissolved Sb yields the same contribu-
tion to the fluid density as the equivalent weight
concentration of NaCl. The density contribution of
dissolved Sb calculated using the above assumption does
not exceed 0.07 g/cm3 at 0.4 m Sb for total fluid densities
greater than 0.65 g/cm3. Densities of the 0.1 m Sb–3.5 m
HCl solution (Experiment 5) up to 200 C were taken as
those reported for the HCl–H2O system (Zaytsev and
Aseyev, 1985), and extrapolated to higher temperatures
using an analogy with NaCl–H2O solutions of the same
weight concentration. The maximal error of density
estimations using the approximations above does not
exceed 10% of the value at temperatures above 250 C.
The height of the absorption-edge step (Dl) in each
XAFS scan was determined using a classical ‘empirical’
normalization technique of the AUTOBK algorithm (New-
ville et al., 1993), and an independent Cromer–Liberman
normalization (CLnorm, Cromer and Liberman, 1970),
both implemented in the Athena software (Ravel and New-
ville, 2005). Values of Dl found using both approaches
were identical within errors, thus confirming the validity
of estimates of atomic-like background over Sb K-edge.
The uncertainty on Dl determination, as evaluated by
changing fitted energy ranges or by comparing different
scans with the same Sb concentration, varies from less than
1% to 2% of the total value for absorption steps greater
than 0.1 (which roughly corresponds to 0.05–0.1 m of dis-
solved Sb), to about 10% for absorption steps between
0.01 and 0.02 (0.01 m Sb).
The validity of Eq. (1) is demonstrated by Experiment
5 carried out on a 0.1 m Sb–3.5 m HCl solution which is
stable over a wide temperature range (e.g., Oelkers et al.,
1998). Antimony concentrations derived at temperatures
from 150 to 400 C using Eq. (1) are identical to the
nominal value at 30 C within errors (Table 4). Fig. 2
shows transmission XAFS scans recorded during this
experiment as a function of temperature at 600 bar.
The decrease of the before-edge absorption follows the
drop of the fluid density with temperature (the relative
contribution of Sb absorption to the before-edge is al-
most constant, 15% of the total absorption), whereasthe absorption-edge height corresponds to Sb solution
concentration according to Eq. (1). The total absorption
values and spectra shape and amplitude at a given tem-
perature are well reproducible both on heating and
cooling.
2.5. Batch-reactor solubility measurements
The results of valentinite solubility measurements at 60
and 90 C (series A) and their detailed analysis are reported
in Electronic Annex (EA). Senarmontite and stibnite solu-
bility experiments from 300 to 400 C (series B and C) were
conducted using 20 cm3 titanium alloy (Ti, Mo and Al)
reactors placed in a temperature controlled (±1 C) fur-
nace. Details about this technique are described elsewhere
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Fig. 2. Raw XAFS transmission scans at Sb K-edge of a 0.1 m Sb-3.5 m
HCl aqueous solution (Experiment 5) at 600 bar and indicated temper-
atures (in C). An example of edge height determination (Dl) using the
AUTOBK algorithm is shown on the 400 C spectrum (see text). The
decrease of the before-edge absorption with increasing temperature
follows the corresponding decrease of water density (largest changes
occurring between 300 and 400 C), whereas the absorption edge height is
a measure of Sb concentration in the fluid according to Eq. (1).
4202 G.S. Pokrovski et al. 70 (2006) 4196–4214(Pokrovski et al., 2002a). Briefly, the solid phase was put in
a titanium holder fixed in the upper part of the reactor so
that it does not contact the solution at ambient tempera-
ture. Initial solid-to-solution ratios were in the range
1:100–1:20. Experimental pressures were calculated from
the degree of filling of the autoclave and using the PVTX
properties of the H2O ± NaCl system as described above
(Section 2.4). At the end of each run, the reactor was
quenched in cold water to rapidly separate solid from solu-
tion. The dissolved Sb contents were determined from the
weight loss of the solid phase. It was found that steady-
state concentrations were attained after 4 days in Sb2O3
runs and a week in Sb2S3 experiments. X-ray diffraction
and SEM analyses of solid phases after Sb2O3–HCl–NaCl
runs at high HCl concentration (0.1 m) at 300 C showed
the presence of senarmontite, onoratoite (Sb8O11Cl2), and
other unidentified Sb oxy-chloride phases. Despite the
dominant presence of senarmontite which likely remains
the solubility-controlling phase, an ambiguity in the
weight-loss interpretation and final Cl concentration in
solution in the presence of such oxy-chloride phases did
not allow to use these experiments in further thermody-
namic analyses. In contrast, low-acidity experiments
(H2O–NaCl) at 300 C and all experiments at 350 and
400 C in the system Sb2O3–HCl–NaCl showed the only
presence of senarmontite. In the Sb2S3–HCl–NaCl runs,
stibnite also remained unchanged and no new phases were
detected over the entire temperature–composition range
investigated.3. Results from XAFS spectroscopy
3.1. Local structure of antimony(III) in aqueous solution
XANES spectra of pure-water solutions saturated with
Sb2O3 from 250 to 400 C at 600 bar (Experiment 1)
exhibit identical edge-crest energies and spectral shapes
(not shown). The magnitudes of the white line of nor-
malized spectra for all solutions recorded both in trans-
mission and fluorescence modes were the same, thus
demonstrating the absence of self-absorption in fluores-
cence spectra. The spectral shape and energy position
of the aqueous samples are similar to those of the cubic
Sb2O3 solid, thus suggesting a similar pyramidal SbO3
geometry around Sb(III) in solution. This is confirmed
by the analysis of EXAFS spectra which show a single-
shell contribution (Fig. 3) from 3 ± 0.3 oxygen atoms
at 1.965 ± 0.010 A˚ around Sb over the temperature range
investigated (Table 1). These structural parameters are in
excellent agreement with previous solubility studies
(Zotov et al., 2003; references therein) which suggest
the formation of the neutral SbðOHÞ3

complex in a wide
pH–temperature range (note that EXAFS is not capable
of seeing hydrogen atoms in most cases). The constancy
of Sb–O distances and coordination numbers and low
disorder (DW factors) in a wide temperature–density
range are similar to that for analogous aqueous hydrox-
ide complexes like AsðOHÞ3

and GeðOHÞ4

which show
no detectable changes in metal-oxygen bond distances in
aqueous solution from ambient temperature to at least
400–500 C (Pokrovski et al., 2002b, 2005a; Testemale
et al., 2004). Thus, due to a strong covalent character
of the Sb–O bonds (Pauling, 1948) and the absence of
significant hydration by outer-sphere water molecules
typical of metal cations and charged complexes, the
increasing thermal vibration with temperature has
negligible effect on the inter-atomic distances and the
structure of the neutral Sb(OH)3 species.
XANES spectra of 0.1 m Sb(III) in 3.5 m HCl solution
(Experiment 5) show no detectable changes from 30 to
400 C at 600 bar and are similar both in shape and energy
position to crystalline SbCl3. Representative examples of
EXAFS spectra are shown in Fig. 3. Their modeling yields
a single-shell contribution from 2 to 3 (±0.3) Cl atoms
around Sb with average Sb–Cl distances decreasing from
2.43 to 2.39 (±0.02) A˚ when temperature rises from 30 to
400 C (Table 2). These values and their temperature evo-
lution are in excellent agreement with those reported in a
similar EXAFS study of 2–3 m HCl antimony chloride
solutions from 25 to 250 C at Psat (Oelkers et al., 1998).
They are consistent with the formation of SbCln
3n com-
plexes widely documented in chemical literature at ambient
temperature in highly concentrated HCl solutions (e.g.,
Oelkers et al., 1998; Filella et al., 2002; references therein).
An increase with temperature of the average number of Cl
neighbors around Sb (from 2.1 at 30–150 C to 2.5 at
200–300 C), particularly pronounced at 400 C (3.0), as
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Antimony speciation in saline hydrothermal fluids 4203observed in our study, suggests an increase in stability of
larger and less charged species, likely SbCl3

at the expense
of SbCl2
þ. This is consistent with the decrease of the fluid
dielectric constant at high temperature that favors ion asso-
ciation and thus neutral species stability. The decrease of
Sb–Cl bond length with increasing temperature is similar
to that observed for other metal-chloride aqueous species
like CuIICl2–3 (Collings et al., 2000), ZnBr2–4 (Mayanovic
et al., 2001; Simonet et al., 2002), and InCl3–4 (Seward
et al., 2000). These changes are in agreement with the tem-
perature evolution of solvent hydrogen bonding, and sol-
vent–solute interactions including such factors as
dielectric saturation and solvent compressibility (e.g.,
Shock et al., 1992; Oelkers et al., 1998). Because of the
weakening with increasing temperature of the hydration
by outer-sphere water molecules which tend to pull ligands
out from the metal, Sb–Cl bonds are expected to become
‘tighter’ and thus shorter at higher temperature. Note that
the 2.39 ± 0.02 A˚ Sb–Cl distance detected in our solution
at the highest temperature studied (400 C) is close to that
in gas-phase SbCl3 (RSb–Cl = 2.37 ± 0.02 A˚, Allen and
Sutton, 1950) and in crystalline antimony tri-chloride
whose structure consists of discrete SbCl3 molecules
(RSb–Cl = 2.35 ± 0.01 A˚, Lipka, 1979). This provides a
further support for the stoichiometry of the dominantSbCl3
 ðaqÞ complex which interacts only weakly with the
solvent at high temperatures.
Selected EXAFS spectra of 0.1 m HCl–2.3 m NaCl solu-
tion saturated with senarmontite (Experiment 2) and their
RSF are presented in Fig. 3. Spectra recorded in fluores-
cence and transmission (where mSb > 0.1) modes were very
similar and yielded identical structural parameters. It can
be seen in Fig. 3 that two contributions are apparent in
the Fourier transform which implies the presence of both
oxygen and chlorine atoms in the Sb nearest coordination
shell. No more distant shells were detected. The average
numbers of O and Cl are 2.3 ± 0.2 and 0.4 ± 0.2 atoms,
respectively, over the entire range of temperature
(200–450 C) and Sb concentrations (0.01–0.40 m, see
Table 3). Average Sb–O distances remain constant at these
conditions (1.97 ± 0.01 A˚) and are identical within errors
to those of the SbðOHÞ3
 ðaqÞ. In contrast, mean Sb–Cl
bond lengths decrease from 2.47 to 2.37 (±0.02) A˚ when
temperature increases from 200 to 450 C. These values
and their temperature changes are very similar to those
found for the SbCl2–3 species in the 3.5 m HCl solution
(Experiment 5, see above). Because of the average nature
of an EXAFS signal, Sb speciation in our NaCl–HCl solu-
tion can be interpreted either by a mixture of purely
hydroxide and chloride species similar to those found in
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4204 G.S. Pokrovski et al. 70 (2006) 4196–4214pure water and concentrated HCl, respectively, or by new
mixed hydroxy-chloride complexes (Fig. 4). Since EXAFS
alone does not allow us to choose between these two pos-
sibilities, it was complemented by linear combination fit
(LCF) analysis as implemented in the Athena program.
Modeling of the XANES spectra of the Sb–NaCl–HCl
solution using different proportions of Sb(OH)3 (from
Experiment 1) and SbCl3 (from Experiment 5) chosen as
reference end-members resulted in poor regression statistics
and unstable fits, with SbCl3 contributions ranging from
0.05 to 0.4 which would correspond to Cl coordination
numbers from 0.1 to 1.2. Because the XANES part of the
spectrum is much more sensitive to the cluster geometry
than EXAFS, poor fitting using pure Sb–O and Sb–Cl
end-members is likely not consistent with a mixture of
purely hydroxide and chloride species, but rather indicates
the presence of mixed Sb–(OH)–Cl complexes with distinct
XANES spectra. In contrast, LCF regressions in the chi-
space of EXAFS spectra using the same references yielded
Sb(OH)3 and SbCl3 contributions of 0.7–0.8 and 0.07–0.20
corresponding to O and Cl average coordination numbers
of 2.3 ± 0.2 and 0.4 ± 0.2, respectively. This is in perfect
agreement with the values derived from the classical EX-
AFS analysis (see above and Table 3). However, more di-
rect and quantitative interpretation of Sb speciation in
this solution is achieved by combining EXAFS structural
parameters with measured solubilities.
3.2. XAFS-derived solubility of senarmontite in pure water
and a 2.3 m NaCl–0.1 m HCl solution
The evolution of Sb absorption edge height of
transmission spectra (Dl) with temperature and time for
consecutive scans during senarmontite dissolution experi-
ments 1 (pure water) and 2 (NaCl–HCl) is shown inFig. 5. It can be seen that steady-state values for the
absorption-edge height in pure water are attained within
an hour below 300 C, and 2 h at higher temperature
(Fig. 5a). In the NaCl–HCl solution, the dissolution was
somewhat faster, with a steady-state achieved within an
hour after each temperature rise from 150 to 450 C. Note
that these values are reproducible on cooling for both
experiments (Fig. 5). Antimony steady-state concentrations
derived from the edge height values using Eq. (1) are
reported in Table 4 and compared with other available data
in Fig. 6. In pure water, our concentrations are in very
good agreement both with our own batch-reactor solubility
measurements (Table 5) and the HKF-model predictions of
Zotov et al. (2003) using the thermodynamic properties of
SbðOHÞ3
 ðaqÞ derived from a large set of solubility data for
Sb, Sb2O3 and Sb2S3. In the NaCl–HCl solution, the
XAFS-derived Sb concentrations are in excellent agree-
ment with batch-reactor solubilities of senarmontite mea-
sured in this study (Fig. 6, Table 5). These results
strongly suggest that the solid-solution equilibrium was
attained in our XAFS experiments.
Thus, both XAFS and solubility data on pure-water
solutions in equilibrium with senarmontite clearly
demonstrate the dominant presence of the neutral Sb(OH)3
species formed according to the reaction:
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Fig. 6. Solubility of cubic antimony trioxide (senarmontite) in pure water
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in situ XAFS spectroscopy and weight-loss batch-reactor technique.
Uncertainties do not exceed the symbol size. The curve was generated
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reported by Zotov et al. (2003).
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Assuming activity coefficients of neutral species close to
one, the equilibrium aqueous concentration of Sb(OH)3 is
equal to the reaction constant ðK2 ¼ mSbðOHÞ3Þ, and is inde-
pendent of solution composition at given temperature and
pressure. Thus, in the investigated NaCl–HCl solution in
equilibrium with senarmontite, Sb(OH)3 concentration re-
mains constant and equal to that in pure water at each T
and P. Consequently, the 3-fold senarmontite solubility
increase measured from 200 to 450 C in this solution in
comparison to pure water can be attributed to the forma-
tion of other hydroxide and/or chloride species. Combining
the measured solubilities in the NaCl–HCl solution and
pure water with average numbers of O and Cl atoms
around Sb in both solutions derived from the EXAFS anal-
ysis at each temperature, we conclude that mixed mono-
chloride complexes Sb(OH)nCl with n from 2 to 3 are likely
to account for the observed solubility increase over the en-
tire temperature range investigated. The amounts of
Sb(OH)3 (which represents 30% of the total Sb concen-
tration in the 2.3 m NaCl–0.1 m HCl solution, see Table
4) and Sb(OH)2Cl accounting for the remaining dissolved
Sb, correspond to an average oxygen number of 2.3 around
Sb,2 in perfect agreement with the EXAFS results (see Ta-
ble 3). The average numbers of Cl in such a mixture of2 For a mixture of Sb(OH)3 and Sb(OH)2Cl in solution of Experiment 2,
the average numbers of O (NO) and Cl (NCl) around Sb are calculated as
f o l l ow s : N O = ( 3 * m S b 1 + 2 * (m S b 2  m S b 1 ) ) /m S b 2 , a n d
NCl = (mSb2  mSb1)/mSb2, where mSb1 and mSb2 = total Sb molalities
measured in Experiment 1 and 2, respectively.Sb(OH)3 and Sb(OH)2Cl, NCl  0.6–0.7, are somewhat
higher than those found from EXAFS spectra for this solu-
tion (NCl  0.3–0.5). Despite large uncertainties usually
associated with EXAFS-derived coordination numbers,
this might imply a contribution to the solubility from other
Cl-bearing species like Sb(OH)3Cl
 in which the negatively
charged Cl anion is bound to the pyramidal Sb(OH)3 via
the Sb summit having a positive partial charge (Fig. 4). It is
likely that a large disorder associated with such electrostat-
ic Sb–Cl bond may not allow its detection by EXAFS. An
analogous outer-sphere silicic acid–sulfate species,
Si(OH)4(SO4)
2, was proposed to account for the elevated
silica solubilities in sodium sulfate solutions at high tem-
peratures (Marshall and Chen, 1982). Another possible
species consistent with the EXAFS-derived numbers of
oxygen would be Sb(OH)2
+ which is known to form at
strongly acid pH (Baes and Mesmer, 1976). However, its
stability constants derived from low-temperature measure-
ments imply its negligible contribution (<5% of total Sb) in
our NaCl–HCl solution above 200 C (Electronic Annex).
Note also that the dominant formation in Experiments 2
and 3–4 of chloride species like SbCl1–4 and/or Sb
3+, as
suggested by Ovchinnikov et al. (1982) to explain Sb2S3 sol-
ubilities in similar NaCl–HCl solutions, can be excluded
because it would have implied too low O (<1.5 atom)
and too high Cl (>1 atom) average coordination numbers
not compatible with our XAFS data. Thus, it is very likely
that mixed hydroxy-chloride species are responsible for the
elevated Sb2O3 and Sb2S3 solubilities in acidic NaCl solu-
tions in a wide temperature range.
4. Stoichiometry and stability of Sb(III) hydroxy-chloride
complexes in high-temperature saline fluids
4.1. Conventions, units and standard states
In this study, Gibbs free energies of minerals and aque-
ous species are represented as apparent standard molal
Gibbs free energies ðDGP ;T Þ of formation from the ele-
ments at the subscripted pressure (P) and temperature
(T) (Tanger and Helgeson, 1988). The reference states for
the elements (for which DG1 bar;298 K ¼ 0) in the system
Sb–O–H–S–Cl are elemental antimony and sulphur, O2,
ideal gas, H2, ideal gas, and Cl2, ideal gas. The standard
states for the solid phases and H2O are unit activity for
the pure phase at all temperatures and pressures. For aque-
ous species, the reference state convention corresponds to
unit activity coefficient for a hypothetical 1 molal solution
whose behavior is ideal. Aqueous species concentrations
are expressed in molal units (mol/kg H2O) and equilibrium
constants are given in the molality scale. Activity coeffi-
cients (ci) of charged species were calculated using the
extended Debye–Hu¨ckel equation:
log ci ¼ A z2i
p
I=ð1þ Bai pIÞ þ Cc þ bNaCl I ; ð3Þ
where A and B refer to the Debye–Hu¨ckel electrostatic
parameters and were taken from Helgeson and Kirkham
Table 5
Solubility of senarmontite (Sb2O3, cub.) in NaCl–HCl aqueous solutions at 300, 350 and 400 C as determined by the weight-loss method from batch-
reactor experiments
Run T
(C)
P
(bar)
Duration
(days)
Mass of fluid
(g)
Weight loss
of Sb2O3 (g)
HCl
(mol/kg H2O)
NaCl
(mol/kg H2O)
Sb
(mol/kg H2O)
9 300 330 12 14.646 0.051 0 0 0.024
R5 300 300 19 16.260 0.063 0 0 0.027
R103 300 300 19 15.140 0.064 0 1.07 0.029
11 300 300 12 16.662 0.095 0 2.28 0.044
1 350 300 4 21.313 0.152 0 0 0.049
8 350 300 10 21.344 0.162 0 0 0.052
5 350 300 7 30.681 0.410 0 5.30 0.120
6 350 300 7 30.286 0.356 0 3.91a 0.104
7 350 300 10 21.384 0.182 0.0017 0 0.059
3 350 300 4 23.923 0.256 0.0145 1.19 0.078
4 350 300 7 30.646 0.532 0.0175 5.28 0.156
2 350 300 4 26.329 0.630 0.0927 2.65 0.189
400-4 400 580 4 9.415 0.120 0 0 0.087
400-3 400 580 4 16.715 0.597 0.118 2.34 0.255
400-2 400 600 4 11.244 0.369 0.118 2.34 0.278
a KCl was used instead of NaCl.
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mi); zi and a˚i represent the ionic charge and the distance
of the closest approach for ith species, respectively; Cc des-
ignates the mole fraction to molality conversion factor,
Cc = log(1 + 0.018 m*), where m* stands for the sum of
the molalities of all solute species; and bNaCl is the extended
term parameter for NaCl-dominated solutions, which is a
function of temperature and pressure (Oelkers and Helge-
son, 1990). We adopted a value for a˚i of 4.5 A˚ for all
charged species. For activity coefficients of neutral species,
Eq. (3) reduces to log ci = Cc + bi I, where bi is the empir-
ical Setchenov coefficient for each neutral complex. Be-
cause of the extreme scarcity of Setchenov coefficients for
different neutral species, a zero value for bi was adopted
in the present study which yields activity coefficients for
all neutral species close to one.
4.2. Interpretation of the solubilities of senarmontite and
stibnite in NaCl–HCl solutions
Because the limited number of our XAFS experiments
does not allow unambiguous derivation of stoichiometries
and stabilities for the dominant Sb aqueous complexes over
the range of Cl contents of natural fluids, the XAFS data
were complemented by batch-reactor solubility measure-
ments of stibnite and senarmontite in aqueous solution
from 300 to 400 C and from 150 to 600 bar in a wide range
of NaCl (0–5 m) and HCl (0–0.2 m) concentration. The re-
sults are reported in Tables 5 and 6. In their interpretation,
we considered a number of possible hydroxy-chloride and
chloride complexes in acid to neutral aqueous solutions
(1.5 < pH <  7) formed according to the reactions:SbðOHÞ3ðaqÞ þ Cl ¼ SbðOHÞ3Cl ð4Þ
SbðOHÞðaqÞ þ Cl ¼ SbðOHÞ ClðaqÞ þOH ð5Þ3 2SbðOHÞ3ðaqÞ þ 2Cl ¼ SbðOHÞCl2ðaqÞ þ 2OH ð6Þ
SbðOHÞ3ðaqÞ þ 3Cl ¼ SbCl3ðaqÞ þ 3OH ð7Þ
SbðOHÞ3ðaqÞ þ Cl ¼ SbðOHÞClþ þ 2OH ð8Þ
SbðOHÞ3ðaqÞ þ 2Cl ¼ SbClþ2 þ 3OH ð9Þ
Our choice of the Sb–OH–Cl species stoichiometries was
guided by the XAFS data on 3.5 m HCl and 2.3 m
NaCl–0.1 m HCl solutions (see above), and previous solu-
bility studies in Cl-free fluids showing the dominant pres-
ence of SbðOHÞ3
 ðaqÞ (Zotov et al., 2003; references
therein). Although species with higher charges and/or big-
ger ligand numbers like SbCl2+, SbCl4
, SbCl5
2 or
SbCl6
3 detected in 3–10 m HCl solutions at ambient tem-
peratures (e.g., Milne, 1975) cannot be completely exclud-
ed, their significant amounts at the elevated temperatures
and moderate acidities of our experiments seem very
unlikely, following the dramatic decrease of the fluid dielec-
tric constant with increasing temperature which favors ion
association and stability of neutral or weakly charged spe-
cies (e.g., Crerar et al., 1985). Moreover, their dominant
presence even in 3.5 m HCl solution (Experiment 5) would
have been inconsistent with the average Cl numbers de-
rived from XAFS. Thus, we did not consider such species
in the solubility analysis.
In addition, the SbðOHÞ2þ cation, which was shown to
form at very acid pH (<2) at low temperatures, was also
included in the speciation scheme, but was found to repre-
sent less than 5% of total Sb in the most acid solutions
(0.2 m HCl) used in our solubility measurements (see Elec-
tronic Annex). The formation of less hydrolyzed Sb(III)
cations like Sb3+ and Sb(OH)2+ can be neglected at high
temperatures both on the basis of our EXAFS results
and their stability constants reported at ambient conditions
(Baes and Mesmer, 1976; Filella and May, 2003) which im-
ply negligible amounts of these species in comparison to
Table 6
Solubility of stibnite (Sb2S3, rhomb.) in NaCl–HCl aqueous solutions at 300 and 400 C as determined by the weight-loss method from batch-reactor
experiments
Run T
(C)
P
(bar)
Duration
(days)
Mass of
fluid (g)
Weight loss
of Sb2S3
(g)
HCl
(mol/kg H2O)
NaCl
(mol/kg H2O)
Sb
(mol/kg H2O)
S3/23 300 560 8 11.777 0.0053 0 0 0.0026
S7/23 300 580 17 11.803 0.0056 0 0 0.0028
S13/1 300 580 17 19.790 0.0110 0 2.279 0.0037
S12/104 300 580 17 16.835 0.0184 0.0343 2.282 0.0073
S8/24 300 580 17 12.391 0.0088 0.0361 0.360 0.0043
S15/5 300 130 17 16.160 0.0240 0.0361 0.360 0.0089
S9/25 300 580 17 13.389 0.0294 0.104 0.360 0.013
S14/4 300 550 17 18.598 0.0551 0.108 1.080 0.019
S10/101 300 590 17 16.948 0.0604 0.115 2.278 0.024
S5/101 300 600 14 16.981 0.0670 0.114 2.321 0.026
S11/103 300 570 17 16.738 0.1102 0.232 2.308 0.044
SS1/25 403 590 13 10.025 0.0302 0 0 0.018
S16/24 399 450 6 11.210 0.0318 0 2.272 0.019
SS8/23 403 570 13 12.229 0.0440 0 2.287 0.024
SS3/103 403 600 13 15.150 0.0550 0.0110 2.255 0.024
SS4/104 403 580 13 16.273 0.0903 0.0345 2.283 0.037
SS5/5 403 590 13 15.477 0.141 0.109 1.088 0.057
SS6/1 403 400 13 16.331 0.156 0.116 2.296 0.064
S17/25 399 600 5 12.675 0.130 0.115 2.301 0.069
SS7/24 403 580 13 12.351 0.111 0.116 2.295 0.060
SS2/101 403 560 13 14.333 0.226 0.235 2.337 0.106
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at acidities lower than 1 mol H+.
The presence of Sb sulfide complexes in the Sb2S3 solubility
runs was also tested using their available stability constants
(Krupp, 1988; Zotov et al., 1995) but was found negligible
in acidic solutions atP300 C, in agreement with previous
conclusions (Zotov et al., 2003).
The selection, among the Sb species from reactions 4 to
9, of the complexes formed in our experimental solutions in
equilibrium with Sb2O3 or Sb2S3 was performed using the
computer code HCh based on a free-energy minimization
algorithm (Shvarov and Bastrakov, 1999). The Gibbs free
energies of one or several Sb–OH–Cl complexes were
adjusted in order to match both the measured solubilities
at each NaCl–HCl composition point (reported in Tables
4–6) and the EXAFS-derived numbers of O and Cl ligands
in the 2.3 m NaCl–0.1 m HCl solution in equilibrium with
senarmontite. Note that the formation of hydroxy-chloride
species via substitution of OH by Cl in the Sb(OH)3
complex is strongly pH-dependent (reactions 5–9). Conse-
quently, in most high-temperature runs where Sb dissolved
concentrations were comparable to the HCl initial con-
tents, values of pH in equilibrium with Sb2O3 and Sb2S3
cannot be estimated a priori from the initial HCl–NaCl
solution composition because they strongly depend on
the choice of dominant (hydroxy)chloride complexes. Con-
sequently, only measured bulk solubilities together with
independent information on O and Cl average coordina-
tion numbers in Experiments 2 and 3–4 (Table 3) were used
as selection criteria. In these calculations, the thermody-
namic properties of H2O, H
+, OH, Na+ and Cl were
adopted from the SUPCRT92 database (Johnson et al.,
1992); those for NaCl, HCl from Sverjensky et al.(1997) and Tagirov et al. (1997), respectively; and those
for SbðOHÞ3

, H2S, valentinite, senarmontite and stibnite
were taken from Zotov et al. (2003). Both senarmontite
and stibnite solubilities in pure water measured by XAFS
and batch-reactor techniques in our study are in excellent
agreement, within better than 0.05 log unit, with those
predicted using the thermodynamic properties of the com-
ponents cited above (Figs. 6 and 7). This supports the self-
consistency of the thermodynamic data in the system
Sb2O3–Sb2S3–H2O reported by Zotov et al. (2003).
In NaCl–HCl solutions at 350 and 400 C in equilibrium
with senarmontite and stibnite, respectively, three species,
SbðOHÞ3

, Sb(OH)2Cl and Sb(OH)3Cl, were found to
reproduce the measured Sb2O3 and Sb2S3 solubilities with-
in less than 0.1 log unit of total Sb concentration (Fig. 7).
In addition, in a 2.3 m NaCl–0.1 m HCl solution in equilib-
rium with Sb2O3, the amounts of these three complexes cal-
culated using their obtained formation constants
correspond to average Cl and O coordination numbers of
0.6–0.4 and 2.2–2.4, respectively. This is in agreement with
the EXAFS-derived values, assuming that the outer-sphere
Cl atom in the Sb(OH)3Cl
 species is not seen by EXAFS
(see Section 3.2).
In NaCl–HCl solutions at 300 C in equilibrium with stib-
nite, it was found that the 3-species set adopted above
matches the measured Sb contents at low HCl initial con-
centrations (mHCl 6 0.03, pHP 2), but underestimates
the experimental solubilities by more than 0.3 log unit at
higher HCl concentrations (0.1 6 mHCl 6 0.2, 1.5 6
pH 6 2). This indicates the presence at strongly acid pH
of complexes having more pronounced pH-dependences
(e.g., reactions 6–9). Inclusion of either a pair of neutral
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Fig. 7. Solubility of stibnite (Sb2S3, rhomb.) in a 2.3 m NaCl aqueous solution as a function of HCl concentration at 300 and 400 C and 600 bar (see
Table 6). Symbols represent experimental points obtained in this study from batch-reactor measurements; uncertainties on individual data points do not
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and SbCl3

, or a single charged species,
either SbCl2
+ or Sb(OH)Cl+, matched the experimental
Sb2S3 solubilities at mHClP 0.1 m within better than 0.1
log unit (Fig. 7). It was, however, impossible to make a
choice amongst these complexes because of the limited
number of our solubility and XAFS data at low pH. All
three groups of species whose stability was derived from
the Sb2S3 solubility runs yielded similar average Cl and O
numbers around Sb for the 2.3 m NaCl–0.1 m HCl–
Sb2O3 system, NCl  0.6–0.8 and NO  2.0–2.2, which is
comparable within errors to the EXAFS-derived values
at 300 C (Table 3). Dissolved Sb concentrations predicted
in equilibrium with Sb2O3 at 300 C in this system are also
similar, within 30% of the value, to those measured in
XAFS experiments. Because of the low sensitivity of stib-
nite solubility to different sets of species, we made a tenta-
tive choice of SbðOHÞCl2

and SbCl3

as the dominant
species in strongly acid solutions. This choice is corroborat-
ed by (i) the stepwise character of ion-exchange complexa-
tion reactions in solution; (ii) Sb(III) coordination
chemistry which is characterized by tri-coordinated pyra-
midal geometries in Cl- and O-bearing solids (e.g., Svens-
son, 1974; Lipka, 1979) and solution (this study); (iii) the
reluctance of Sb(III) to form charged species in moderately
acid solutions; and (iv) the general tendency to favoring the
formation of neutral species in high-temperature fluids.
However, the formation of other species at high HCl and
NaCl concentrations and moderate temperatures
(<300 C) cannot be completely excluded, and more exper-
iments are needed to resolve this issue.
4.3. Stability constants of Sb(III) hydroxy-chloride species
The equilibrium reaction constants of formation
of Sb(OH)3Cl
, Sb(OH)2Cl, SbðOHÞCl2

and SbCl3
according to Eqs. (4)–(7) are reported in Table 7. The
two last complexes represent one of the possible choices
for strongly acid solutions at 300 C (see above); they are
reported for consistency. At temperatures P300 C, the
presence of these species was not detected at pHP 2.5,
likely because of the significant decrease of both solution
acidity and amount of free Cl ligand in HCl–NaCl solu-
tions at such elevated temperatures, which should disfavor
the stability of species with large Cl-ligand numbers. It is
thus expected that Sb(OH)2Cl and Sb(OH)3Cl dominate,
together with Sb(OH)3, in slightly acidic to neutral natural
fluids in a wide temperature range, and that the contribu-
tion of other (oxy)chloride species would be limited to very
low pH (pH < 2).
The stability constants of the two principal hydroxy-
chloride complexes derived in this study at 300, 350 and
400 C are plotted versus reciprocal temperature in
Fig. 8. The formation constant of Sb(OH)2Cl (reaction
5) increases with increasing temperature, implying a posi-
tive enthalpy of the Cl–OH exchange reaction. This is in
line with the analogous reaction of a hydroxy-fluoride com-
plex formation, Sb(OH)2F (Popova et al., 1975). In con-
trast, the formation of the outer sphere Sb(OH)3Cl
 via
reaction (4) is independent of temperature within errors,
implying reaction enthalpy close to zero. This reaction
energetics likely reflects non-specific charge-dipole interac-
tions between the Cl anion and neutral SbðOHÞ3

, charac-
terized by large Sb–Cl distance and disorder, which may
explain the non-detection of the Cl atom in this complex
by EXAFS spectroscopy.
Assuming a linear dependence of log K versus 1/T which
is typical of isocoulombic reactions, the equilibrium con-
stants of reactions (4) and (5) can be extrapolated outside
the 300-400 C range using equations reported in Table 7.
Calculations, using the predicted constant values, of the
Table 7
Stability constants for Sb(III) hydroxide and (hydroxy)-chloride aqueous complexes derived in this study from XAFS and batch-reactor solubility
measurements
Reaction T (C) P (bar) Log10 K Comments
0:5Sb2O3 ðrhomb:Þ þ 1:5H2O ¼ SbðOHÞ3

60 Sat 3.70 ± 0.05 Valentinite solubility in NaClO4–HClO4 solutions (see Electronic Annex)
90 Sat 3.32 ± 0.05
0:5Sb2O3 ðcub:Þ þ 1:5H2O ¼ SbðOHÞ3

250 600 2.0 ± 0.1 XAFS
300 600 1.7 ± 0.1 XAFS
350 300 1.3 ± 0.1 Batch-reactor
350 600 1.35 ± 0.05 XAFS
400 600 1.08 ± 0.05 XAFS and batch-reactor
SbðOHÞ3
 þHþ ¼ SbðOHÞ2þ þ H2O a 60 Sat 0.83 ± 0.05 Valentinite solubility in NaClO4–HClO4 solutions (see Electronic Annex)
90 Sat 0.7 ± 0.1
SbðOHÞ3
 þ Cl ¼ SbðOHÞ3Cl b 300 600 0.2 ± 0.2 XAFS and batch-reactor solubility of senarmontite and stibnite
350 600 0.0 ± 0.2
400 600 0.1 ± 0.2
SbðOHÞ3
 þ Cl ¼ SbðOHÞ2Cl
 þOH c 300 600 7.5 ± 0.5 XAFS and batch-reactor solubility of senarmontite and stibnite
350 600 7.1 ± 0.4
400 600 6.2 ± 0.4
SbðOHÞ3
 þ 2Cl ¼ SbðOHÞCl2
 þ 2OH 300 600 15.5 ± 1.0 Batch-reactor solubility of stibnite (tentative stoichiometry)
SbðOHÞ3
 þ 3Cl ¼ SbCl3
 þ 3OH 300 600 23.1 ± 0.5 Batch-reactor solubility of stibnite (tentative stoichiometry)
a Log KPsat = 800.1/T(K)  1.5, obtained from regression of valentinite solubility measurements at 60 and 90 C from this study and literature data at
25 C (see Electronic Annex).
b Log K600b = 519.4/T(K) + 0.8, obtained from regression of data at 300, 350 and 400 C from this study.
c Log K600b = 5000.5/T(K) + 1.1, obtained from regression of data at 300, 350 and 400 C from this study.
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
,
Sb(OH)2Cl and Sb(OH)3Cl in the system Sb2O3–2.3 m
NaCl–0.1 m HCl compare favorably with the EXAFS-de-
rived solubility and numbers of O and Cl ligands at 200,250 and 450 C. For example, at 450 C/600 bar/
pHcalc  4, the predicted Sb2O3 solubility and average
number of Cl ligands (mSb = 0.29, NCl = 0.4) are identical
to the experimental values (Tables 3 and 4). At 200 C/
600 bar/pHcalc  1.3, the calculated values (mSb = 0.01,
NCl = 0.3) are also close to the experimental ones
(mSb = 0.009, NCl = 0.5), even though they would be
expected to underestimate the measurements because of
the neglection of other Sb-chloride species at such low pH.
4.4. Computational uncertainties
The primary source of the uncertainties on the equilibri-
um constant values reported in Table 7 stems from those
on experimental solubility and EXAFS coordination num-
bers and their regression using a chosen speciation scheme.
Experimental uncertainties on XAFS and batch-reactor
measured solubilities at each T–P-composition point are
typically less than 0.1 log unit of total dissolved Sb concen-
tration (Tables 4–6, Figs. 6, 7). The solubilities of Sb2O3
and Sb2S3 in pure water determined in this study are iden-
tical, within a similar error, to the previous work (Zotov
et al., 2003). In addition, typical errors on the average
number of neighbors around the Sb atom as determined
by EXAFS and LCF regressions are 10–20% and 30%
of the value for O and Cl, respectively (see Section 3.1
and Tables 1–3). This variation corresponds to an uncer-
tainty of less than 0.1–0.2 log unit of concentration for
the dominant SbðOHÞ3

, Sb(OH)2Cl and Sb(OH)3Cl spe-
cies in the system Sb2O3–2.3 m NaCl–0.1 m HCl for which
4210 G.S. Pokrovski et al. 70 (2006) 4196–4214the Cl and O coordination numbers are available. Finally,
regressions using the speciation scheme adopted in this
study matched within ±0.1 log unit the entire set of
Sb2O3 and Sb2S3 solubilities measured between 300 and
400 C. Note however, that the error magnitudes in the cal-
culated total solubility are roughly comparable to those for
a given stability constant only if the corresponding species
predominates in solution. Thus, the errors associated with
the formation constant for Sb(OH)3Cl
 (reaction 4) which
is dominant, together with SbðOHÞ3

, at pHP 3, are
much smaller than those for Sb(OH)2Cl (reaction 5) which
forms in comparable proportions with all other (oxy-)chlo-
ride species at pH 6 3 (Fig. 9), so that large changes in its
formation constant will affect only weakly the calculated
total Sb solubility.
Another source of errors stem from the choice of ther-
modynamic data for major species in high-temperature
concentrated NaCl–HCl solutions. In particular, because
the H+ (or OH) and Cl activities in solution largely con-
trol the extent of Sb–Cl complexation (reactions 4–9), they
require good knowledge of NaCl and HCl stabilities. The
dissociation constants of NaCl (KNaCl) adopted in this
study are a result of regressions of many experimental data
within the framework of the revised HKF equation of state
(Sverjensky et al., 1997; references therein). The largest1 2 3 4 6
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stability constants reported in Table 7.differences amongst the available data do not exceed ±0.2
of log KNaCl values at the temperatures and pressures of
this study. In addition, the results of the compilation of
Sverjensky et al. (1997) are supported by the recent conduc-
tivity measurements of Ho et al. (1994) which yield KNaCl
values only 0.2 log unit higher than those used in our
study. This discrepancy corresponds to a difference of less
than 10% for the concentrations of free Cl and Na+ in
a 2 molal NaCl solution between 300 and 400 C, and thus
has negligible effect on the stability constants for Sb hydro-
xy-chloride species. Triple ions like Na2Cl
+ and NaCl2
 or
bigger clusters may also form in NaCl solutions at temper-
atures above 400 C (Oelkers and Helgeson, 1990, 1993).
Despite large errors likely associated with their degree of
formation, their effect on the Sb–OH–Cl stability constants
is expected to be similar to that of the NaCl ion pair. The
dissociation constants of HCl (KHCl) adopted in our study
were taken from Tagirov et al. (1997) who compiled a large
set of available data complemented by AgCl solubility
measurements. The scatter between different data sets at-
tains at least ±0.2–0.4 log KHCl at our T  P conditions,
which would result in similar errors for calculated pH
and Sb(OH)2Cl formation constant, and larger uncertain-
ties for complexes with more pronounced pH dependence,
like Sb(OH)Cl2 and SbCl3

.
The third potential source of uncertainties may arise
from the activity coefficients for neutral species such as
Sb complexes, H2S, and HCl in concentrated NaCl solu-
tions at high temperatures. Although no data exist at pres-
ent for activities of SbðOHÞ3

in NaCl solutions, by
analogy with silicic acid, SiðOHÞ4

, it may be expected that
Sb neutral complexes would exhibit ‘‘salting-in’’ behavior
in high-temperature NaCl solutions, with negative values
of the Setchenov coefficient (bi, see Section 4.1). This would
result in an increase of Sb2O3 solubility in NaCl fluids as it
was observed for quartz (e.g., Xie and Walther, 1993).
Thus, the slight disagreement between the number of Cl
atoms around Sb seen by EXAFS (0.4) and that which
stems from the differences in solubilities of Sb2O3 in pure
water and the 2.3 m NaCl–0.1 m HCl solution (0.6–0.8,
see Section 3.2) might, at least partially, be attributed to
salting-in effects for SbðOHÞ3

resulting in enhanced oxide
solubilities above 300 C. However, it is difficult to predict
the pressure and temperature dependence of the magnitude
of such effects. For example, quartz solubility exhibits a
2-fold increase at 400 C and 500 bar in a 2 m NaCl solu-
tion in comparison to pure water (bSi  0.3), but this ef-
fect disappears almost completely with increasing pressure
and decreasing temperature (e.g., bSi  0 at 400 C/
1000 bar and 300 C/500–1000 bar, Xie and Walther,
1993). Assuming a similar effect for Sb2O3 would lower
the stability of Sb(OH)3Cl
 by a factor of two at
400 C and 600 bar. Thus, the increase of senarmontite
solubility at slightly acid to neutral pH owing to salting-in
effects for SbðOHÞ3

might be comparable to the magnitude
of the outer-sphere Sb(OH)3Cl
 complex formation
proposed in this study. Note, however, that the strong
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plained solely by activity coefficients of neutral species. In
contrast to non-volatile hydroxide complexes, volatile spe-
cies like H2S, HCl and SbCl3

usually exhibit a salting-
out behavior in electrolyte solutions resulting in positive
values of bi, which yields activity coefficients above unity.
This may significantly affect the interpretation of Sb2S3 sol-
ubilities at high NaCl concentrations. Unfortunately, the
P  T dependence of such effects remains poorly quanti-
fied. For example, values of bH2S in NaCl solutions at
300 C and Psat (bH2S  0:18, Suleimenov and Krupp,
1994) decrease rapidly with increasing pressure but increase
with increasing temperature at constant pressure
(bH2S  0:04 at 300 C/400 bar; bH2S  0:50 at 400 C/
400 bar, Ding and Seyfried, 1990). Although these scarce
data do not allow accurate extrapolation to the higher
pressures of our experiments, the use, in a rough approxi-
mation, of the bH2S values from Ding and Seyfried (1990)
would increase the stability constants for oxy-chloride Sb
species reported in Table 7 by 0.2–0.4 log units.
4.5. Comparison with previous work
To our knowledge, this is the first report of mixed hy-
droxy-chloride species of antimony in high-temperature
geological fluids. Very little information exists on Sb–Cl
interactions in saline solutions at elevated temperatures;
most of it is based on the work of Ovchinnikov et al.
(1982) who measured stibnite solubilities between 170
and 300 C at saturated vapor pressure (Psat) in NaCl–
HCl solutions similar of those used in our study. The
authors interpreted their data using Sb3+, SbðOHÞ3

and
a number of chloride species SbCln
3n (1 6 n 6 4); they
concluded that Sb3+, SbCl3

and SbCl4
 dominate the Sb
aqueous speciation at pH 6 3 and mNaClP 0.1 between
200 and 300 C. Their speciation scheme is, however,
incompatible both with our EXAFS data on similar solu-
tions, and Sb3+ hydrolysis which is characterized by the
dominant formation of hydroxide species, Sb(OH)3 and
SbðOHÞ2þ even at pH as low as 1 (this study; Popova
et al., 1975; Baes and Mesmer, 1976; Zotov et al., 2003).
In addition, their measured Sb2S3 solubilities are by a fac-
tor of 2–5 higher than those in our study at 300 C. Regres-
sions of the Ovchinnikov et al. (1982) solubility data with
the set of species adopted in the present study resulted in
a reasonable match of the measured values (±0.1 log unit)
with Sb(OH)2Cl and Sb(OH)3Cl dominant at moderately
acid pH. However, the resulting stability constants at Psat
(80 bar) were 1–2 orders of magnitude higher than those
derived in our study at 600 bar. This disagreement is
unlikely to result from pressure differences between their
and our work, because no consistent pressure dependence
of Sb2S3 solubility was found by our measurements (Table
6) or predicted by thermodynamic calculations (Zotov
et al., 2003). Thus, these discrepancies might stem from
poorly controlled H2S partitioning into the vapor phase
in the Ovchinnikov et al. (1982) experiments carried outat saturated vapor pressure which would result in an over-
estimation of Sb2S3 solubilities.
Our data indicate that the formation of the Sb(OH)3Cl

species at neutral pH should increase Sb2S3 solubilities in
NaCl solutions by a factor of 2–3 at mNaCl > 2 m in com-
parison to pure water. This is in apparent disagreement
with Wood et al. (1987) who measured solubilities of a mix-
ture of metal sulfides (Sb2S3, ZnS, PbS, Ag2S and Bi2S3) in
the presence of the pyrite–pyrrhotite–magnetite assemblage
(PyPoMt) in near-neutral 0–5 m NaCl solutions from 200
to 350 C and pressures slightly above Psat. Average stib-
nite solubilities reported in their work remain constant or
slightly decrease with increasing NaCl content. However,
the significant scatter ( ± 1 log unit) of the reported data
at NaCl concentrations above 2 m, and possibly incom-
plete H2S buffering by the PyPoMt assemblage at the mod-
erate temperatures of their study could mask the relatively
small contribution from the Sb hydroxy-chloride complex-
es at neutral pH. At NaCl concentrations lower than 2 m,
the uncertainties associated with the Sb(OH)3Cl
 stability
constant (Table 7) are comparable to the amplitude of
the predicted solubility increase thus further masking the
effect of Sb hydroxy-chloride species on Sb minerals solu-
bility in such systems.
5. Role of hydroxy-chloride complexes in antimony transport
by hydrothermal fluids
Using the stability constants derived in our study, we
calculated in Fig. 9 the distribution of Sb hydroxide and
chloride complexes at 300 and 400 C at 600 bar as a
function of pH for a typical hydrothermal solution con-
taining 10 ppm of Sb and 2 m of total chloride. It can
be seen that at moderate temperatures (6300 C) and acid
pH (63), Sb(III) speciation is represented by complexes
Sb(OH)3nCln with 1 6 n 6 3, and at higher pH by
Sb(OH)3 and Sb(OH)3Cl
 existing in comparable
amounts. At higher temperatures, the single Sb(OH)2Cl
complex likely becomes the predominant species in acidic
fluids (pH 6 4); it is replaced by Sb(OH)3 and
Sb(OH)3Cl
 in slightly acid to neutral fluids whose pH
is usually buffered by silicate mineral assemblages in
high-temperature hydrothermal–magmatic systems. At
such conditions, formation of the mixed oxy-chloride spe-
cies is predicted to increase Sb-bearing mineral solubilities
by a factor of 2–5 in the presence of significant amounts
of salt (10–50 wt% NaCl) typical for fluids from porphy-
ry-type deposits (e.g., Heinrich et al., 1999). At tempera-
tures above 350 C, the stabilities of these species imply
Sb concentrations of thousands of ppm in order to satu-
rate the fluid with stibnite, the principal Sb-bearing min-
eral in hypogene deposits. Considering the much lower
concentrations of Sb found in natural hydrothermal fluids
(<10–100 ppm), it is unlikely that Sb transport be con-
trolled by solid-phase precipitation in high-temperature
saline solutions. This may explain the scarcity of Sb-bear-
ing minerals in deposits formed at temperatures above
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the elevated solubilities of Sb hydroxide and hydroxy-
chloride species at high temperature, the incorporation
of significant amounts of Sb through isomorphic substitu-
tion in other sulfide minerals like pyrite or chalcopyrite is
also unlikely. This is reflected by low Sb concentrations
usually found in iron sulfides from magmatic–hydrother-
mal deposits. In contrast, with decreasing temperature,
stibnite solubility drops very fast to concentrations as
low as 1–10 ppm at 200–250 C. Such solubilities are con-
sistent with the typical conditions of stibnite precipitation
in most Sb-bearing deposits (150–300 C, Williams-Jones
and Normand, 1997). Our calculations indicate that Sb
hydroxy-chloride species are minor in the neutral solu-
tions typical of Sb deposits formation, and that Sb speci-
ation in such low- to moderate-temperature fluids is
dominated by Sb(OH)3 and eventually Sb-sulfide species.
In the absence of stable solid phases for Sb in high-
temperature saline fluids, boiling and vapor-brine separa-
tion commonly observed in magmatic–hydrothermal
deposits (e.g., Heinrich et al., 1999) may exert important
control on Sb transport and distribution. Vapor phase is
known to be more acid and enriched in volatile HCl
than the dense brine as show experiments on brine–sili-
cate–vapor systems (e.g., Shinohara and Fujimoto,
1994; Frank et al., 1998). Because antimony chloride
and hydroxy-chloride species are more volatile than
SbðOHÞ3

(e.g., Pokrovski et al., 2005b), they are expect-
ed to preferentially partition into the vapor phase. This
is confirmed by the recent vapor–liquid fractionation
measurements which show low values for Sb vapor–li-
quid partition coefficients, largely in favor of the NaCl-
rich liquid at neutral pH (KSb = [mSb in vapor]/[mSb in
liquid]; KSb  0.01–0.001 at 350–450 C). At acid pH
(mHCl  0.01–0.1), the values of KSb increase by a factor
of 10–100 due to the formation of volatile SbCl3 and
probably other hydroxy-chloride species (Pokrovski
et al., 2005b). Thus, the elevated acidities which may oc-
cur in some high-temperature brine–vapor systems of
porphyry environments will favor the formation of vola-
tile Sb hydroxy-chloride species and thus significantly en-
hance Sb transfers by the ascending mobile vapor phase
towards epithermal settings. In contrast, other metals like
As, Zn, Cu, Ag and Au, do not exhibit significant chang-
es in their vapor–liquid fractionation patterns in the
H2O–NaCl–HCl system as a function of HCl (Pokrovski
et al., 2005b). Consequently, the vapor–liquid fraction-
ation patterns for Sb which are very sensitive to pH
and Cl contents may be indicative of the acidity condi-
tions operating in magmatic–hydrothermal systems. For
example, the elevated vapor–liquid partition coefficients
for Sb, recorded in the coexisting vapor and brine fluid
inclusions in some porphyry deposits from Romania
and Argentinian Andes (e.g., Pettke et al., 2001), are
likely due to formation of (hydroxy-)chloride species,
and they may reflect high-acidity conditions in the boil-
ing ore-forming hydrothermal fluid.6. Concluding remarks
Solubility of senarmontite in H2O ± NaCl ± HCl solu-
tions and local atomic structure around antimony(III) in
the fluid were characterized by in situ X-ray absorption fine
structure (XAFS) spectroscopy to 450 C and 600 bar in a
single series of measurements. Results show that Sb forms
the neutral hydroxide species, Sb(OH)3, in pure water;
chloride complexes in concentrated HCl solutions; and
mixed Sb–OH–Cl species in NaCl–HCl solutions typical
of acidic high-temperature hydrothermal fluids.
These XAFS results combined with series of batch-reac-
tor solubility measurements of senarmontite and stibnite as
a function of NaCl and HCl contents in solution allowed
quantification of the stabilities of the major Sb hydroxy-
chloride species, Sb(OH)2Cl and Sb(OH)3Cl, reported
for the first time in the present study.
Thermodynamic calculations using the formation con-
stants of Sb–OH–Cl complexes derived in this study indi-
cate that these species, together with SbðOHÞ3

, dominate
Sb speciation in acidic to neutral chloride-rich high-tem-
perature fluids (P300–350 C) and lead both to enhanced
Sb-bearing mineral solubilities and Sb partitioning into
the vapor phase during vapor–brine separation processes
at acidic conditions in magmatic-hydrothermal systems.
However, these species remain minor in the neutral low-
to moderate-temperature solutions (6250–300 C) typical
of Sb deposits formation, and the antimony speciation in
such fluids is dominated by Sb(OH)3 and eventually Sb-sul-
fide species.
This study demonstrated that XAFS spectroscopy can
be used for direct and simultaneous in situ measurement
of both solubilities and local atomic structure of metals
in high-temperature geological fluids. Work is currently
in progress to extend such measurements to solid–vapor
and liquid–vapor partitioning for Sb and other metals
(e.g., As, Au, Ag and Cu) over magmatic-hydrothermal
conditions.
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 Impact of organic matter on antimony behaviour in natural 
aquatic systems 
 
 
The aim of this work is to quantify the impact of organic matter on antimony 
behaviour in continental aquatic environments combining experimental measurements 
(solubility, potentiometry, and dialysis) and in situ X-rays absorption spectroscopy (XAS) in 
order to develop physicochemical models of antimony speciation. 
 
The identity, structure and stability of SbIII and SbV complexes formed with simple 
organic ligands (carboxylic acids, phenols, polyols, amides), with similar functional groups as 
those encountered in natural organic matter, were determined by solubility and potentiometric 
measurements combined with XAS measurements. Our results show for the first time the 
occurrence of stable chelate complexes between Sb and the organic ligand possessing COOH 
and COH moieties. These complexes exhibit 5 to 7 membered cycles involving Sb and two 
adjacent functional groups of the organic ligands in which SbIII and SbV are surrounded by 4 
and 6 oxygen atoms, respectively, with Sb:ligand stoichiometries from 1:1 to 1:3 (according 
to the nature and concentration of the ligand). Stability constants generated for these species 
imply that a main part of dissolved Sb (up to 30-50%) could be complexed by humic acids in 
natural waters, in agreement with dialysis results. Furthermore, our results on Sb adsorption 
by cyanobacteria and on organic (cellulose and chitin) or mineral surfaces (goethite) permit to 
evaluate the impact of theses surfaces on Sb mobility. Indeed, competitive interactions are 
predicted for Sb between organic matter, including biological or organic surfaces and 
dissolved organic matter, and inorganic surfaces, the main reactants for trace elements in 
aquatic environments.  
 
Consequently, organic matter could affect the speciation of antimony, its interactions 
with solid phases and, as a result, its geochemical behaviour. With this work, the bio-
geochemical cycles of antimony and others metalloids, could be better understood and 
quantified. Our findings could also give the opportunity to improve Sb cleanup procedures in 
contaminated waters or be helpful to understand isotopic fractionation of antimony while bio-
geochemical processes on the Earth’ surface. 
 
 
Keywords: antimony, organic matter, complexation, solubility, potentiometry, XAS, humic 
acid, adsorption. 
  
Impact de la matière organique sur le transport de l’antimoine dans les 
eaux naturelles : étude expérimentale et modélisation physico-chimique 
 
Cette étude a pour but de quantifier le rôle de la matière organique dissoute et 
particulaire sur le comportement géochimique de l’antimoine dans les environnements 
aquatiques continentaux, en combinant mesures expérimentales en laboratoire (solubilité, 
potentiométrie, dialyse) et spectroscopie d’absorption de rayons X in situ (XAS) avec 
modélisations physico-chimiques et géochimiques. 
 
 L’identité, la structure et la stabilité des complexes que forment en solution aqueuse 
l’antimoine trivalent (SbIII) et pentavalent (SbV) avec des ligands organiques modèles (acides 
carboxyliques, phénols, polyols, amides), ayant des groupements fonctionnels typiques de la 
matière organique naturelle, ont été déterminées par des essais de solubilité et potentiométrie, 
combinés à des mesures par spectroscopie XAS. Nos résultats mettent en évidence, pour la 
première fois, la formation de complexes stables de type chélate entre Sb et les ligands 
organiques possédant des fonctions COOH et COH. Ces complexes sont constitués de cycles 
à 5-7 atomes formés entre Sb et deux fonctions adjacentes du ligand organique, avec SbIII en 
coordinence 4 et SbV en coordinence 6 avec les atomes d’oxygène et des stoechiométries 
Sb:ligand de 1:1 à 1:3 (suivant la nature et la concentration du ligand). Les constantes de 
stabilité générées pour ces complexes impliquent qu’une partie importante de Sb dissous 
(jusqu’à 30-50%) peut être complexé par les acides humiques dans les eaux naturelles, en 
accord avec des données de dialyse. Nos mesures d’absorption de Sb par des 
microorganismes photosynthétiques (cyanobactéries) et sur des surfaces modèles organiques 
(cellulose et chitine) et minérales (goethite) permettent d’évaluer le potentiel d'immobilisation 
de Sb par ces surfaces. Nos résultats indiquent que les surfaces organiques et biologiques et la 
matière organique dissoute peuvent rivaliser de façon efficace pour Sb avec les surfaces et 
particules minérales qui ont toujours été considérées comme les hôtes principaux des éléments 
en trace dans les environnements aquatiques.  
 
 La matière organique peut donc fortement influencer dans certains cas la spéciation 
aqueuse de l’antimoine et ses interactions avec les phases solides et donc modifier son 
comportement géochimique. Les résultats de ce travail permettent de mieux comprendre et 
quantifier le cycle biogéochimique de l’antimoine et de ses analogues (As, B), d’améliorer les 
procédées de dépollution des eaux contaminées par les métalloïdes toxiques et d’aider à 
interpréter les fractionnements isotopiques de l’antimoine lors des processus biogéochimiques 
à la surface de notre planète. 
 
 
Mots clés : antimoine, matière organique, complexation, solubilité, potentiométrie, XAS, 
acide humique, adsorption. 
